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RESUMO 
 
 O presente relatório de atividade profissional constitui uma reflexão crítica de dezoito 
anos de docência, enquanto professora de Física e Química. 
 Foi elaborado no âmbito do Mestrado em Ciências – Formação contínua de professores, 
área de especialização de Física e Química, ao abrigo do despacho RT – 38/2011, cuja aplicação é 
regulamentada pela circular VRT/RVC-01/2012. 
 Está organizado em cinco capítulos, dos quais constam uma introdução, o 
enquadramento científico, os projetos desenvolvidos, a formação adquirida e os trabalhos 
científicos elaborados. No desenvolvimento de cada um destes capítulos é feita uma reflexão 
crítica do impacto na minha atividade profissional como docente e na promoção do sucesso 
escolar dos meus alunos. 
 Na introdução, referem-se as razões que levaram à escolha do tema “A Tabela Periódica”, 
enquadrando-o no âmbito dos programas curriculares da disciplina de Físico-Química do terceiro 
ciclo e do ensino secundário. 
 O desenvolvimento do tema escolhido é realizado no segundo capítulo. É feita uma 
retrospetiva histórica da evolução da Tabela Periódica e uma análise da sua organização. 
Referem-se ainda as perspetivas da sua evolução, tendo em consideração o desenvolvimento do 
conhecimento científico e tecnológico.  
 No terceiro capítulo são expostos alguns projetos de caráter científico e faz-se uma 
reflexão das mais-valias no sucesso e na formação escolar dos meus alunos. 
 No quarto capítulo analisa-se o impacto que algumas formações tiveram na atualização e 
enriquecimento dos meus conhecimentos científicos. Da forma como tal se refletiu na prática 
docente e nas aprendizagens dos meus alunos. 
 No quinto capítulo referem-se alguns trabalhos científicos que contribuíram para o 
enriquecimento da minha formação académica. 
 O conhecimento é um dos nossos bens mais preciosos e deve ser partilhado, para ter 
utilidade. Nós, os professores, temos o privilégio de ter essa partilha por missão, na nossa 
profissão. Deve ser nossa preocupação não só transmitir aos nossos alunos conhecimentos 
cientificamente corretos, mas também estimular a sua criatividade e autonomia, o seu interesse 
e curiosidade, promovendo o desenvolvimento integral de cada um. 
 
“If you have an apple and I have an apple and we exchange these apples then you and I will still 
each have one apple. But if you have an idea and I have an idea and we exchange these ideas, 
then each of us will have two ideas.” 
― George Bernard Shaw 
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ABSTRACT 
 
This report professional activity is a critical reflection of eighteen years of teaching 
Physics and Chemistry.  
Was developed within the Master degree of Science – Further Education for Teacher in 
the specialization of Physics and Chemistry, according to the Rector’s document RT - 38/2011, 
whose application is regulated by circular VRT / RVC-01/2012. 
Is organized into five chapters, which contain an introduction, the scientific framework, 
developed projects, the training received and the elaborate scientific papers. In the development 
of each of these chapters, is made a critical reflection of the impact on my professional activities 
as a teacher and in promoting academic success of my students.  
The introduction, refer to the reasons that led to the choice of the theme "The Periodic 
Table", framing it within the curriculum of the Physics and Chemistry of the third cycle and of the 
secondary education level. 
The development of the chosen topic is performed in the second chapter. A historical 
retrospective of the evolution of the Periodic Table and an analysis of its organization is made. 
Still refer to the prospects of its development, taking into account the development of scientific 
and technological knowledge.  
The third chapter exposed some scientific projects and a reflection of the gains in the 
success and development of students.  
The fourth chapter analyzes the impact that some enrichment training had on my 
scientific knowledge update. How this was reflected in teaching practice and on student learning.  
The fifth chapter refers to some scientific papers that have contributed to the enrichment 
of my academic training.  
Knowledge is one of our most precious and must be shared to be useful assets. We, as 
teachers, have the privilege of this mission in our profession. Our concern should be not only 
convey to our students scientifically correct knowledge, but also stimulate their creativity and 
autonomy, their interest and curiosity, fostering integral development of each one. 
 
“If you have an apple and I have an apple and we exchange these apples then you and I will still 
each have one apple. But if you have an idea and I have an idea and we exchange these ideas, 
then each of us will have two ideas.” 
― George Bernard Shaw 
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CAPÍTULO 1 - Introdução 
 
 
A Tabela Periódica e o que ela representa para os químicos, sempre me fascinou! 
A capacidade de ver uma organização tão perfeita onde antes existia uma miscelânea de 
elementos químicos, deve-se ao trabalho de vários cientistas dos quais se destaca Mendeleev.  
Costumo dizer aos meus alunos que a Tabela Periódica dos Elementos Químicos (TP) é a 
excelência da organização pois, a partir da posição que um elemento nela ocupa, podemos 
tirar informações importantes, as suas propriedades físicas e químicas e compreender a sua 
importância no Nosso Mundo e na Nossa Vida. 
Tal como refere Oliver Sachs1, em “O tio tungsténio”, “…é um feito incrível alguém ter 
conseguido destrinçar no universo da química, tão vasto e aparentemente tão caótico, uma 
ordem que tudo englobava.”  
Nessa época, finais do século XIX, havia já alguns padrões de agrupamento dos elementos 
químicos; Proust descobrira que os elementos se combinavam em proporções definidas e, de 
acordo com Dalton, os elementos possuíam átomos com pesos atómicos únicos. No entanto, 
os cerca de sessenta elementos conhecidos pareciam não estar sujeitos a uma qualquer ordem 
especial. Podiam até ser agrupados simplesmente por ordem alfabética.  
Nesta amálgama de conhecimentos da química dos elementos, Mendeleev, professor 
russo de química, sentia-se insatisfeito e tinha a ”sensação que a ciência química era uma 
floresta densa, sem trilhos nem caminhos”, sentia que nas suas aulas “estava a descrever cada 
uma das árvores dessa floresta separadamente e havia milhares de árvores”2. Desapontado 
com a enormidade de conhecimentos que deveria passar aos seus alunos e com a falta de 
organização dos mesmos, procurou encontrar uma ordem natural que regesse todos os 
elementos químicos. Tentou sistematizar toda a informação e apercebeu-se do princípio 
abrangente que unia e relacionava todos os elementos. Esta incansável procura de padrões de 
organização é, desde a Antiguidade, uma característica do Homem e evidencia “… o poder 
transcendente da mente humana, e o facto de quiçá esta estar preparada para descobrir ou 
decifrar os segredos mais ocultos da Natureza, para ler os pensamentos de Deus”.1 
Esta Tabela, que está pendurada em todos os laboratórios de escolas e universidades nos 
vários países do mundo, obedece a uma linguagem universal, a linguagem da Ciência.  
4 
 
Em todo o lado, jovens desde os catorze anos de idade começam a observá-la nas aulas de 
Química, procurando aprender e compreender a sua organização, explorar o significado das 
suas linhas e colunas, e a saber interpretá-la.  
Isto já sucede há vários anos, no entanto, o seu formato e as informações que contém 
estão condicionados pelo impacto das descobertas e da evolução científica; quando estudei a 
Tabela Periódica, esta foi-me apresentada como contendo a essência de toda a matéria que 
existe no Universo. Atualmente, com o desenvolvimento do conhecimento científico, sabe-se 
que afinal a matéria representada na TP corresponde apenas a cerca de 4% do Universo, sendo 
a restante parte ainda pouco conhecida pelos cientistas, que por isso lhe chamam “matéria 
escura”. 
Já lecionei a TP em vários níveis de ensino e os alunos revelaram sempre grande 
curiosidade e entusiasmo na aprendizagem dos conteúdos abordados. Numa primeira 
abordagem, questionam-me se é necessário decorar o que nela está inscrito, ao que lhes 
respondo que a TP obedece a uma lógica de organização que deve ser assimilada e 
compreendida, não decorada! A posição dos elementos é, posteriormente, mais fácil de 
conhecer.  
No terceiro ciclo, esta matéria é lecionada ao nível do nono ano no domínio 
“Classificação de materiais”, subdomínio “Propriedades dos materiais e Tabela Periódica”, que 
constam das orientações e metas curriculares para o terceiro ciclo do ensino básico. Neste 
nível de ensino, é dada uma perspetiva histórica da evolução da TP, os aspetos fundamentais 
da sua organização baseada no número atómico dos elementos químicos e as propriedades 
físicas e químicas de algumas famílias de elementos, nomeadamente os metais alcalinos, os 
metais alcalino-terrosos, os halogéneos e os gases nobres. Os conteúdos prevêem a realização 
de várias atividades experimentais relacionadas com a reatividade de alguns elementos 
químicos. 3,4 Ainda no ensino básico, esta matéria é também incorporada nos referenciais dos 
cursos de Educação e Formação (C.E.F.) que têm no currículo a disciplina de Física e Química, 
concretamente no módulo QM3, “Elementos químicos”. Nestes cursos, esta temática é 
abordada tendo em conta o perfil dos alunos e as características do grupo-turma. 5 
No ensino secundário, consta do programa do décimo ano do curso científico-
humanístico de Ciências e Tecnologias, domínio “Elementos químicos e sua organização”, 
subdomínio “Tabela Periódica”. São aprofundados os conteúdos relacionados com a 
organização da TP, tendo em conta a distribuição dos eletrões de um átomo pelas orbitais 
atómicas, e com propriedades periódicas dos elementos, nomeadamente, o raio atómico e a 
energia de ionização. É de salientar que a TP acompanha os alunos que escolhem Físico-
Química do curso científico-humanístico de Ciências e Tecnologias, em todo o percurso do 
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ensino secundário, servindo de consulta de várias informações como, por exemplo, dos valores 
das massas atómicas relativas necessárias ao cálculo das massas molares das substâncias.6 
No décimo segundo ano, é parte integrante da disciplina de Química, surgindo na 
unidade 1 “Metais e ligas metálicas”, subunidade 1.1.2. “Um outro olhar sobre a TP de 
elementos”, na qual se aprofundam os conhecimentos das propriedades periódicas, dos 
elementos de transição e, principalmente, das características dos elementos metálicos.7 
Ainda no ensino secundário, mas na vertente profissional, este tema é incorporado no 
módulo Q1, “Estrutura atómica. Tabela Periódica. Ligação Química” do programa dos Cursos 
Profissionais de Nível Secundário, Componente de Formação Científica, da Direção Geral de 
Formação Vocacional.8 
Por fim, esta temática também é abordada nos cursos de formação para adultos, 
concretamente no núcleo gerador 7, “Saberes fundamentais” do “Referencial de 
Competências-Chave para a Educação e Formação de Adultos – Nível Secundário”, da Direção 
Geral de Formação Vocacional.9 Curiosamente, os elementos químicos e a Tabela Periódica são 
muitas vezes aplicados em passatempos, como é o caso das “Palavras cruzadas” que surgem 
em jornais e revistas. 
Ao longo da minha carreira profissional tive oportunidade de lecionar esta temática 
em todos estes níveis/percursos de ensino e considero que é dos temas que mais motiva os 
alunos/formandos de todas as faixas etárias. A regularidade da informação nela contida, as 
regras que se aplicam na sua organização e a variedade de exemplos que se podem observar e 
aplicar ao dia-a-dia, podem possivelmente explicar a curiosidade revelada pelos discentes. 
Paralelamente, há ainda muitos recursos informáticos e lúdicos que podem tornar as matérias 
relacionadas com a TP mais apelativas e compreensíveis. Destaco o software disponível quer 
nos “Manuais virtuais”, fornecidos pelas editoras de manuais escolares, quer na internet: na 
Wikipédia, onde existe uma TP interativa de fácil consulta, no portal “O mocho” 
(www.mocho.pt) que disponibiliza os “Jogos sobre a TP”, da Softciência-Centro de 
competências Nónio, bem como, as simulações PHet, da Universidade do Colorado, Estados 
Unidos da América, entre outros que serão à frente referidos neste relatório. 
Na figura 1, encontram-se algumas quadras-adivinhas sobre os elementos químicos da 
Tabela Periódica que constam de um manual da disciplina para o nono ano de escolaridade.10 
Escolhi este tema para o enquadramento científico deste relatório de atividade 
profissional, pela curiosidade que desperta nos alunos, pela motivação que gera em saber e 
em compreender melhor a sua organização, pela variedade de exemplos e aplicabilidade na 
vida diária e pela transversalidade que se regista nos vários ciclos de ensino e percursos 
formativos. 
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A elaboração deste relatório gerou a oportunidade de fazer um balanço de dezoito 
anos de atividade docente, quer na vertente pedagógica e científica, quer percurso formativo 
que fiz até hoje. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 1 – Quadras alusivas aos elementos químicos e à Tabela Periódica.10 
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A TP surgiu da necessidade de organizar os elementos químicos conhecidos. 
Os materiais que existem na Natureza estão em constante mutação: há materiais que 
desaparecem e há outros novos que surgem. Isto é observado pelo ser humano há muitos 
séculos. Este chegou à conclusão que estas modificações infindáveis não ocorrem por acaso e 
procurou descobrir nos materiais, unidades simples que combinadas de forma distinta 
originassem a diversidade que caracteriza a Natureza. A essas frações simples ou 
“ingredientes” chamaram-lhe” elementos”. Existem poucos elementos químicos mas que se 
podem associar de forma diferente formando diferentes combinações e, consequentemente, 
diferentes compostos. Esta variedade de combinações, torna possível a existência da 
diversidade de materiais que nos rodeia.  
Os elementos não foram descobertos ao mesmo tempo. Houve compostos químicos 
que durante muitos anos foram considerados elementos, pois não se conseguiam decompor. A 
água e o ar incorporaram durante muito tempo a tabela dos elementos e só no séc XVII, com 
os trabalhos de Lavoisier e Cavendish se descobriu que eram constituídos por outros 
elementos químicos.11 
Outros elementos são tão raros, que descobri-los não foi tarefa fácil. É o caso do hélio, 
que antes de ser descoberto na Terra foi detetado no Sol, por análise espetroscópica.2 
Na Antiguidade, o domínio de alguns elementos químicos, concretamente dos metais 
utilizados no fabrico de utensílios e de armas de caça, ditou a sobrevivência e o domínio das 
civilizações. A cronologia dos povos antigos é organizada por épocas relacionadas com o 
domínio dos materiais: idade da pedra, idade do cobre, idade do bronze e idade do ferro.12 
Os metais nativos, que existem disponíveis na Natureza, foram os primeiros a ser 
utilizados pelo Homem: o ouro, a prata, e o cobre. No entanto, outros elementos químicos 
foram descobertos na Antiguidade como o ferro, o carbono, o chumbo, o enxofre, o estanho, o 
zinco e o mercúrio. O chumbo teve grande aplicabilidade no império romano, especialmente 
em utensílios de cozinha e tubagens para canalizar a água. 13 
No início do século XIX, o número de elementos químicos conhecidos era próximo das 
três dezenas. Destaca-se Humphry Davy que, nesta época, descobre cinco novos elementos 
químicos: o bário, o cálcio, o estrôncio, o magnésio, o potássio e o sódio.11  
 Alguns elementos químicos foram, nesta época retirados da lista por se ter descoberto 
que eram compostos, no entanto, esse número duplicou no final do século.  
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 Em 1789, Antoine Lavoisier, figura 2, procurou agrupar os elementos então 
conhecidos e classificá-los segundo as suas propriedades, publicando os resultados dos seus 
estudos em “Traité Élémentaire de Chimie”, figura 3. 14,15 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 2 – Antoine Lavoisier.14,15 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 3 – Capa do livro “Traité Élémentaire de Chimie” e a lista das substâncias 
 simples, de Lavoisier.15 
Em 1814, Jacob Berzelius, químico sueco, figura 4, classificou os elementos em 
eletropositivos, os que perdiam eletrões, e eletronegativos, os que captavam eletrões. Os 
primeiros eram metais e os últimos não-metais. Baseando-se na representação de Dalton dos 
elementos químicos, propôs a adoção dos símbolos químicos, que correspondiam à primeira 
letra do nome do elemento escrito em latim, como se pode verificar na figura 5.16 
 
 
 Figura 4 – Jacob Berzellius.16    
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 Figura 5 – Símbolos químicos de Berzellius.16 
Por volta do ano de 1830, o químico alemão Johann Dobereiner, figura 6,verificou que 
dispondo os elementos por ordem crescente de massa atómica, podiam formar-se três grupos 
que apresentavam propriedades químicas semelhantes. Esta tentativa de organização ficou 
conhecida por Tríadas de Dobereiner.17 
O trabalho de Dobereiner não causou muito impacto entre os químicos da época, e as 
suas observações passaram praticamente despercebidas. Porém, foi o cientista que 
estabeleceu um primeiro esboço de uma Tabela de Elementos Químicos.18 
Dobereiner considerou ainda que a massa atómica do elemento central da tríada, é 
aproximadamente a média das massas atómicas dos elementos dos extremos.19 
 
 
 
 
 
Figura 6 - Johann Dobereiner e as tríadas.19 
Em 1862, o químico francês Alexandre Chancourtois, propôs um modelo de 
organização, no qual os elementos se distribuíam numa linha helicoidal que recobria uma 
superfície cilíndrica, por ordem crescente de massa atómica – o “caracol de Chancortois”. Esta 
linha tinha a particularidade de que na vertical se intercetavam os elementos químicos com 
propriedades semelhantes. 17,20 
   
 
 
 
 Figura 7 - Alexandre Chancourtois e o “caracol de Chancortois”. 20 
Tríada 
Massa atómica 
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 Em 1864, o químico inglês John Newlands, figura 8, organizou os elementos químicos 
por ordem crescente da massa atómica, de tal modo, que os elementos com propriedades 
semelhantes repetiam-se em intervalos de oito. Os elementos que estavam na mesma coluna 
da tabela de Newlands deveriam ter as mesmas propriedades. Devido à semelhança que existe 
entre esta forma de organizar os elementos químicos e a escala musical, Newlands designou-a 
por “Lei das oitavas”. Havia algumas incorreções nesta tabela, por exemplo, os elementos 
oxigénio, enxofre e ferro não tinham as mesmas propriedades, no entanto, foi muito relevante 
o trabalho realizado por este cientista já que esta tabela é a percursora da atual. 17,21 
 
 
 
 
 
 
Figura 8 - John Newlands e a “lei das oitavas”.21 
 Em 1869 é proposta a primeira TP dos Elementos Químicos cuja organização 
fundamental ainda hoje se mantém. Foi um cientista russo, Dimitri Mendeleev, figura 9, que 
com uma grande intuição científica e perspicácia, propôs a organização dos elementos 
químicos numa tabela com as seguintes regras: 
1- Os sessenta e três elementos químicos conhecidos foram ordenados por ordem crescente 
da sua massa atómica, em linhas e em colunas; 
2- Os elementos da mesma coluna tinham propriedades semelhantes; 
3- Havia espaços vazios, destinados a elementos que segundo Mendeleev ainda não tinham 
sido descobertos. 17,22,23 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 9 - Dimitri Mendeleev e a TP.23 
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 Figura 10 – Manuscrito do primeiro quadro de Mendeleev conhecido, de 1869 (Museu 
 D. Mendeleev, Leningrado).25 
As lacunas deixadas nos seus apontamentos, figura 10, foram depois ocupadas. Os 
elementos químicos foram posteriormente descobertos e passaram a ocupar o seu lugar na 
Tabela de Mendeleev. As suas propriedades foram as previstas por este cientista e elementos 
desconhecidos como por exemplo, o sílicio, o gálio e o germânio foram integrados em colunas 
de elementos com propriedades semelhantes às suas. 
Houve correções nas versões iniciais, mas esta TP induziu os cientistas a tentarem 
descobrir o porquê das regularidades das propriedades químicas e físicas dos elementos. A 
massa atómica não deveria ser a essência dessa regularidade, nem a razão dessa 
periodicidade. 17,22,23,24 
Em 1913, o químico inglês Henry Moseley, figura 11, atribuiu à carga positiva do átomo 
ou ao número de protões, a designação de número atómico. Na realidade, esse número 
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coincidia com o número de ordem na TP; os elementos químicos estavam dispostos por ordem 
crescente de número atómico. É nesta lei periódica que se baseia a TP atual. 
A descoberta das partículas subatómicas e a evolução do modelo atómico permitiram 
encontrar a razão da semelhança das propriedades dos elementos químicos de uma mesma 
coluna ou grupo da TP, como se irá analisar à frente. 
Segundo Moseley: “As propriedades dos elementos são funções periódicas dos seus 
números atómicos.” 17,26 
Graças aos estudos de Moseley, a TP adquiriu a sua forma atual. Na época, especulou-
se que Moseley poderia ter sido laureado com o Nobel de Física em 1916, caso não tivesse 
morrido ao serviço do exército britânico.26 
 
 
 
 
 Figura 11 - Henry Moseley.27 
Em 1940, o químico norte-americano, Glenn Seaborg, figura 12, descobre e isola 10 
elementos transuranicos: o plutónio, o amerício, o cúrio, o berquélio, o califórnio, o einsténio, 
o férmio, o mendelévio, o nobélio e o seabórgio. Os nomes destes elementos são todos eles 
homenagem a cientistas. Seaborg efetuou uma nova configuração da TP e foi agraciado com o 
Nobel de Química de 1951. 14,28 
 
 
 
Figura 12 - Glenn Seaborg.17 
Em 1999 foi descoberto o elemento com número atómico 114. Ainda não tem nome 
definitivo, sendo denominado de Ununquádio, que resulta da junção dos nomes dos 
algarismos do número atómico, escritos em latim. Os elementos do número 112, Unundúbio, 
ao 118, Ununóctio, também não têm nomes definitivos e à semelhança de todos os restantes a 
partir do número 93, não existem na Natureza e foram sintetizados em  laboratório. 29  
Como irá evoluir a TP? Será que a nova geração de professores a vai apresentar com o 
mesmo formato e com a mesma organização, com que eu atualmente a apresento aos meus 
alunos?  
A Ciência não pára de evoluir e de nos surpreender! O conhecimento científico está em 
constante expansão…  
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2.1 Organização Da Tabela Periódica 
 
 As primeiras versões da TP foram elaboradas antes mesmo da descoberta do eletrão e 
do protão, mas nesta época da História da Ciência já havia medidas precisas das massas 
atómicas dos elementos químicos. 
 A massa atómica de um elemento é um valor relativo, ou seja, é múltiplo da unidade 
de massa atómica (u.m.a.). Uma unidade de massa atómica é 1/12 da massa do átomo de 
carbono-12, sendo assim a massa deste átomo é igual a 12 u.m.a.. Cada nucleão,  protão ou 
neutrão, tem a massa de 1 u.m.a. e dado que a massa dos eletrões é insignificante, então a 
massa de um átomo é praticamente a massa do seu núcleo. A unidade de massa atómica 
corresponde a 1,6605x10-24g.30 
 Os elementos químicos surgiram organizados por ordem crescente de massa atómica 
e, simultaneamente, tendo em consideração o seu comportamento químico, ou seja, 
elementos com as mesmas propriedades químicas encontravam-se na mesma coluna de uma 
tabela. Este arranjo parecia coerente para os químicos, já que as propriedades químicas dos 
elementos deveriam estar relacionadas com as suas massas atómicas. No entanto, havia 
inconsistências flagrantes pois surgiam situações em que esta lógica era inexistente. Por 
exemplo, a massa atómica do árgon (39,95 u.m.a.) é maior que a do potássio (39,10 u.m.a.), 
logo o árgon surgiria na coluna do lítio e do sódio, depois do potássio; o árgon é um gás inerte 
e não tem as propriedades químicas dos outros dois elementos! Esta e outras discrepâncias 
sugeriram que haveria outra característica associada à periodicidade observada.31  
 Posteriormente, descobrem-se as partículas sub-atómicas, o eletrão, o protão e o 
neutrão. Os diferentes elementos químicos distinguem-se pelo seu número atómico, ao qual 
se atribuiu a letra Z, e que corresponde ao seu número de protões. Se dois átomos têm 
diferente número de protões, então constituem elementos químicos diferentes.  
 Henry Moseley, um jovem cientista britânico do início do século XX, mediu pela 
primeira vez e com uma aproximação muito grande, o número atómico. Baseando-se nas 
experiências de Thomson, ele sabia que quando se bombardeavam elementos químicos com 
eletrões a grande velocidade, esses átomos emitiam raios X. A energia dos raios X emitidos 
depende do número atómico; analisando a energia emitida por vários elementos, Moseley 
conseguiu determinar os seus números atómicos.30 
 O modelo atómico evoluiu até ao atual, no qual existem duas regiões: o núcleo, 
compreendendo toda a carga positiva e praticamente toda a massa do átomo (onde se 
localizam os protões e os neutrões) e a região extra-nuclear com os eletrões a moverem-se em 
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orbitais localizadas a diferentes distâncias do núcleo e às quais correspondem diferentes níveis 
de energia. Os átomos são eletricamente neutros mas, em determinadas condições, podem 
captar ou ceder eletrões para adquirirem estabilidade, transformando-se em partículas com 
carga elétrica, os iões, aniões ou catiões, respetivamente.32 
 Os átomos dos elementos conhecidos até hoje, podem representar-se de uma forma 
simples utilizando a seguinte simbologia: 
    A 
      X 
    Z 
 Em que X é o símbolo do elemento, Z é o seu número atómico e A é o número de 
massa, ou seja o número de partículas existentes no núcleo do átomo. Houve necessidade de 
introduzir este último parâmetro, por se ter constatado que havia átomos do mesmo elemento 
com diferente número de neutrões, aos quais se atribuiu a designação de isótopos. A razão 
entre o número de neutrões e o número de protões (N/Z) determina a estabilidade do núcleo 
do átomo e permite prever se um dado isótopo é ou não radioativo. 
 Os isótopos do potássio abaixo identificados com as letras A e C, são radioativos ao 
contrário do isótopo B.39 
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 2.1.1 Grupos e períodos  
 
 À semelhança de qualquer outra tabela, a Tabela Periódica organiza-se em linhas e 
colunas; é constituída por sete linhas e dezoito colunas. As palavras “linha” e “coluna” 
denominam-se na TP, “período” e “grupo”, respetivamente. 
 Num período, encontram-se elementos com uma determinada tendência de evolução 
das suas propriedades químicas e físicas.  
 Num grupo, ou “família”, localizam-se elementos que geralmente têm propriedades 
químicas semelhantes, relacionadas com o número de eletrões do último nível de energia 
(eletrões de valência), como será à frente descrito.  
  A numeração dos períodos é efetuada de 1 a 7. No entanto, há uma parte dos períodos 
6 e 7 cujos elementos se destacam abaixo da tabela principal. 
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 A numeração dos grupos da TP, tem diferentes versões, como se pode verificar na 
Figura 13. 
 
 Figura 13 – As três diferentes notações da TP.31  
  
Sendo assim: 
- nos Estados Unidos da América, existem oito grupos identificados pela letra “A”, 
constituindo os elementos representativos e os oito grupos B que são designados elementos 
de transição. Os dígitos utilizados na numeração podem ser romanos; 
 - na Europa, à contagem dos oito primeiros grupos é atribuída a letra A e aos últimos 
grupos a letra B. Os dígitos utilizados na numeração podem ser romanos; 
 - a IUPAC (International Union of Pure and Applied Chemistry) recomenda a adoção de 
uma Tabela  na qual as colunas têm números árabes de 1 a 18. 
 A escolha da versão mais adequada não é consensual e continuará certamente a ser 
analisada até se optar por uma versão à escala global.31 
 
 2.1.2 Metais, semi-metais e não-metais 
 
 Os elementos químicos que constituem a atual TP, são cerca de 118.  
 Destes, 90 são de origem natural e existem não só na Terra, como no Universo tal 
como se conhece hoje. Surgem ao longo da vida das estrelas; primeiro surgem os mais leves, 
como o hidrogénio e o hélio, posteriormente formam-se os mais pesados, como o ferro, em 
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reações termonucleares de fusão ou nas violentas explosões que constituem a vida das 
estrelas com maior massa.33   
 Os restantes elementos, incluindo o tecnécio (Z=43) e o promécio (Z=61), têm origem 
artificial e são muito instáveis. São obtidos em aceleradores de partículas e denominam-se 
elementos transuranianos pois o número atómico é superior ao do urânio (Z=92), de acordo 
com a Tabela 1. 
 Tabela 1 – Alguns elementos transuranianos. 31 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Os nomes dos elementos com número atómico superior a 102, por recomendação da 
IUPAC, terminam em –io e são constituídos pelas designações dos dígitos que constituem o 
número atómico: 
 0- “nil”    4- “quad”   8- « oct « 
 1- “un”    5- “pent”   9- « enn » 
 2- “bi”    6- “hex” 
 3- “tri”    7- “ sept” 
 Por exemplo, o elemento com número atómico 116 é denominado “ununhéxio”.29, 30  
 Os elementos transuranianos são todos metálicos. 
 A palavra “metal” deriva de métallon, que em grego significa “mina”. A História da 
Humanidade está intimamente relacionada com o aparecimento de novos materiais e novas 
técnicas, às quais se associa a aplicação dos metais. Estes surgem na Natureza na sua forma 
nativa como a prata, o ouro e o cobre, ou combinados com outros elementos químicos como o 
oxigénio ou o enxofre. São bons condutores do calor e da corrente elétrica, têm elevados 
pontos de fusão e brilho característico.  
19 
 
 A distinção entre metais e não-metais prende-se principalmente, com o tipo de iões 
que formam: os “elementos metálicos” formam, predominantemente, iões positivos e os 
“elementos não metálicos” formam iões negativos.12, 34 
 Dos cerca de 90 elementos naturais, 65 são metais e 17 são não-metais. Existem ainda 
cerca de 8 elementos com características intermédias e que, por isso, se denominam semi-
metais. A identificação dos semi-metais também não é consensual e apresentam-se na figura 
14, duas versões que aparecem em dois manuais do décimo segundo ano e uma terceira 
retirada do site da IUPAC. 
 
   A       B 
 
 
 
 
 
 
 
   C 
 Figura 14 – Duas selecções diferentes de elementos semi-metálicos que constam de 
 manuais do 12º ano de Química, letras A e B, e a versão da IUPAC, letra C.12, 34, 72 
 
 Em suma, tendo em consideração esta classificação dos elementos químicos, pode 
concluir-se que cerca de 80% dos elementos conhecidos são metais e localizam-se na parte 
esquerda e central da TP, como se pode observar na figura 15. No outro extremo, encontram-
se os não-metais e os semi-metais que constituem a fronteira entre estes dois grupos de 
elementos químicos. 
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 Figura 15 – Localização dos metais e dos não-metais na TP. 
 
 2.1.3 Blocos s, p, d, f  
 
 A base da organização dos elementos na TP relaciona-se com a periodicidade das suas 
propriedades. Esta periodicidade está associada à forma como os eletrões se distribuem pelos 
níveis de energia dos átomos, na nuvem eletrónica. 
 No início do século XX, eram conhecidos os protões e eletrões do átomo e sabia-se que 
cada elemento químico tinha o seu espetro de emissão. O espetro de emissão de uma 
substância pode ser obtido fornecendo-lhe energia, quer sob a forma de energia térmica quer 
sob a forma de descarga elétrica, no caso das amostras gasosas. Nestas condições, a amostra 
emite radiação, sob a forma de fotões, com determinados valores de frequência. As riscas da 
zona do visível dos espectros eletromagnéticos são coloridas.  
 Cada elemento químico apresenta uma determinada cor quando é aquecido ou 
quando submetido a uma descarga eléctrica. Isto é o que se passa nas lâmpadas fluorescentes 
de néon utilizadas nos placards publicitários, ou nas de sódio, de cor laranja, utilizadas nas 
estradas. 
 Baseando-se na análise dos espetros atómicos, especialmente no do hidrogénio, Bohr 
desenvolveu importantes trabalhos sobre a constituição do átomo. No modelo atómico que 
propôs, o átomo era constituído pelo núcleo, com os protões e os neutrões, e os eletrões 
moviam-se à sua volta em órbitas circulares, às quais correspondiam valores de energia 
quantificados. Este cientista interpretou os espectros de emissão do hidrogénio e de outras 
partículas hidrogenóides, como os iões He2+ e o Li+, e concluiu que estavam relacionados com 
as transições do eletrão de estados excitados para o estado fundamental, ou seja, estado de 
menor energia, correspondente ao nível (n) mais próximo do núcleo.  
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 A desexcitação do eletrão, destes níveis de energia mais altos para o estado 
fundamental (n=1), ocorria com emissão de fotões de determinada frequência responsáveis 
pelas riscas que surgiam nos espectros de emissão. Os valores de energia associados a essas 
riscas correspondiam à diferença de energia entre o nível inicial e o nível final da transição 
eletrónica. Como estas riscas eram características de cada elemento tornava-se evidente que a 
energia do eletrão num átomo só podia assumir determinados valores. No caso do hidrogénio 
e das partículas hidrogenóides, esses valores podem ser obtidos através da aplicação da 
equação 1: 
 
     En = -2.18x10
-18 / n2    (1) 
  
 Sendo assim, e por convenção, a energia do eletrão num átomo assume um valor 
negativo e vai aumentando em módulo, com a proximidade ao núcleo. O valor dessa energia é 
zero quando o eletrão está livre da ação do núcleo em n = ∞. 
 As experiências de Einstein relacionadas com o efeito fotoelétrico, ejeção de eletrões 
da superfície de um metal por exposição a radiação de determinada frequência, permitiam 
atribuir características de partícula material ao eletrão.  
 De Broglie, procurando compreender o porquê da quantificação da energia do eletrão 
no átomo, sugeriu que à semelhança das ondas de luz que possuem um caracter corpuscular, 
os fotões, então talvez partículas como os eletrões poderiam possuir propriedades 
ondulatórias. O eletrão ligado ao núcleo deveria comportar-se como uma onda estacionária. O 
comprimento de onda do eletrão dependia da órbita em que se encontrava, de acordo com a 
equação 2. 
 
     2.π.r  =  n.λ      (2) 
 
Em que ”r” era o raio da órbita e “n” um número inteiro positivo. 
 O comprimento de onda λ, só pode assumir determinados valores porque “n” limita o 
raio das órbitas do eletrão, daí a energia no átomo estar quantificada. 
 Na equação 3, De Broglie associa a natureza corpuscular e ondulatória, a uma qualquer 
partícula em movimento:  
     λ  = h / m.v      (3) 
  
Onde h = constante, m = massa e v= velocidade. 
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 A natureza ondulatória do eletrão é comprovada experimentalmente por Davisson, 
Germer e Thomson, que mostraram que este sofre o fenómeno de difração, tal como as ondas. 
Esta técnica é hoje aplicada nos microscópios eletrónicos.31 
 Aplicando a equação (3), verifica-se que um eletrão com uma velocidade de 40% da 
velocidade da luz, tem uma onda associada com comprimento de onda da ordem de um 
décimo do raio do átomo de hidrogénio; em contraste, uma bola com massa próxima das 100g 
e velocidade de cerca de 150 quilómetros por hora, tem uma onda associada de comprimento 
de onda aproximadamente igual a 10-34m, demasiado pequeno para ser detetado. Por esta 
razão, só se podem observar comportamentos ondulatórios em partículas em movimento e de 
tamanho muito pequeno, as partículas elementares.35  
 Segundo Heisenberg, quanto maior é a precisão com que conhecemos a posição de 
uma partícula, menor será a precisão com que poderemos determinar a sua velocidade, e vice-
versa. O Principio da Incerteza de Heisenberg estipula que não é possível conhecer 
simultaneamente a posição e a velocidade de uma partícula.30 
 No modelo De Bohr, o eletrão descrevia trajetórias de raio bem definido, as órbitas, tal 
como os planetas no Sistema Solar. A teoria de Bohr impulsionou o estudo atómico, mas 
contraria o Princípio da Incerteza e não fornece uma descrição completa do comportamento 
eletrónico dos átomos. Consegue explicar os espetros de emissão das partículas 
“hidrogenóides” e prever os valores da energia do único eletrão que possuem, mas não 
consegue ser consistente para átomos polieletrónicos. Nestes últimos, a energia dos eletrões 
não está só dependente do nível n em que se encontram relativamente ao núcleo… 
 A dualidade partícula-onda do eletrão não permite que se fale com precisão da sua 
posição, mas sim da probabilidade de estar num dado local. Por exemplo, se a probabilidade 
de encontrar o eletrão do átomo de hidrogénio na proximidade do núcleo for 0,01, então isto 
significa que em 100 observações o eletrão só foi uma vez localizado. A expressão matemática 
que determina a probabilidade de localizar uma eletrão é denominada por função de onda (ψ); 
quanto maior é o módulo de ψ, maior é a probabilidade de conseguir localizar o eletrão. A 
função de onda de um eletrão num átomo, descreve a orbital atómica em que o eletrão se 
encontra. Sendo assim, a localização do eletrão não se confina a uma “órbita”, mas a uma 
“orbital”! 
 A orbital atómica é uma região do espaço onde há elevada probabilidade de encontrar 
um eletrão. A cada orbital corresponde uma determinada região do espaço à volta do núcleo 
do átomo e um determinado valor de energia. Esta região, limitada por superfícies de igual 
probabilidade engloba uma percentagem elevada da nuvem eletrónica (geralmente 90 ou 
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95%, como mostra a figura 16). Quando o eletrão transita entre orbitais de diferente energia, 
ocorre a emissão de um fotão como preconizava a teoria de Bohr. 30,35 
 
 Figura 16 – A – Probabilidade 
de presença do electrão do átomo de 
hidrogénio em função da distância ao 
núcleo; B – Superfícies de igual 
probabilidade; C – Superfície de igual 
probabilidade que engloba 95% da 
nuvem electrónica correspondente 
(orbital-nuvem).35 
 
 
 Nesta altura, os cientistas procuravam uma equação matemática que descrevesse 
simultaneamente o comportamento e energia das partículas sub-microscópicas, tal como 
acontece para as partículas macroscópicas por aplicação das leis de Newton, preconizada pela 
equação fundamental da dinâmica, equação 4 (que relaciona a força, F, aplicada a um corpo de 
massa m, produzindo-lhe uma aceleração, a): 
 
                                                                                                                         
                           (4) 
 
 A expressão matemática que alcançou este propósito foi formulada por um cientista 
austríaco, Erwin Schrodinger. A equação de Schrodinger tem resolução complexa, mas é 
aplicada ao eletrão contemplando a sua natureza corpuscular, por consideração da sua massa, 
e a sua natureza ondulatória, por aplicação de uma função de onda. Para o eletrão do átomo 
de hidrogénio, resulta a equação 5:35 
 
 
(5) 
 
 … onde ψ(x,y,z) é a função de onda, m é a massa do eletrão, h é a constante de Plank, 
V é a energia potencial do eletrão sob ação do núcleo e E a energia total do eletrão (soma da 
energia potencial com a energia cinética). 
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 A resolução desta equação conduz a um conjunto de funções de onda ψ(x,y,z) que 
descrevem os diferentes estados do eletrão e a um conjunto de valores de E, correspondentes 
às energias do eletrão permitidas nesse átomo. 
 Assim como uma onda estacionária só pode assumir determinados estados de 
vibração, também só são permitidas determinadas funções de onda a esta equação. Estas 
restrições são introduzidas ao longo da resolução da equação e é devido a isso que a energia 
do eletrão no átomo só assume determinados valores, ou seja, está quantificada. 
 A equação de Schrodinger resulta muito bem para prever o comportamento do eletrão 
no átomo de hidrogénio, mas apresenta limitações quando aplicada a átomos polieletrónicos. 
Quando pretendem analisar outro tipo de átomos, os químicos efetuam algumas 
aproximações dos resultados obtidos, na sua resolução. Estas aproximações permitem 
descrever razoavelmente o comportamento dos eletrões nestes átomos mais complexos.30 
 A resolução da equação de Shrodinger para o átomo de hidrogénio, origina três 
soluções: os números quânticos. 
 A nível do ensino secundário é usual referirem-se os números quânticos sem se 
abordar a equação de Schrodinger, pois é bastante complexa a este nível de ensino. Desta 
forma, os números quânticos são mais facilmente compreendidos pelos alunos. 36  
 
 2.1.3.1 Números quânticos 
 
  Os números quânticos que descrevem o comportamento de um eletrão numa orbital 
são três, já que se trata de um sistema pontual a três dimensões: n, l e ml. Para caracterizar 
completamente o eletrão existe um quarto número quântico, ms. 
 O número quântico principal, n, assume valores inteiros positivos correspondentes à 
numeração dos períodos da TP. No átomo de hidrogénio, está relacionado com a energia que o 
eletrão possui, ou seja, quanto menor é o seu valor, maior é o módulo da energia do eletrão. O 
valor de n também se relaciona com o tamanho da orbital: orbitais com um valor de n 
superior, possuem um tamanho maior, sendo mais instáveis. As orbitais com o mesmo n 
pertencem à mesma camada. 
 O número quântico azimutal, l, depende do valor de n, assumindo valores de zero até 
n-1. 
l  = 0, … , n-1 
 Este número quântico está relacionado com a forma da orbital e os eletrões que têm o 
mesmo valor de l pertencem à mesma subcamada (região específica do espaço à volta do 
núcleo onde o eletrão se pode localizar, ou seja, a orbital). 
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 Aos valores de l associam-se letras que estão relacionadas com o aspeto das riscas que 
surgem nos espetros atómicos, escritos em inglês: 
  l = 1  s de “sharp” (riscas estreitas) 
  l = 2  p de “principal” (riscas principais, por serem as mais fortes) 
  l = 3  d de “difuse” (riscas difusas) 
  l = 4  f de “fundamental” (riscas fundamentais) 
 Aos valores seguintes associam-se as letras a partir de f, por ordem alfabética. 
 Estas letras estão associadas a “blocos” da Tabela Periódica, como à frente será 
analisado. 
 O número quântico magnético, ml, assume valores inteiros de – l a + l: 
-l, …, 0, …, +l 
 Está relacionado com a orientação da orbital relativamente a uma dada direção 
arbitrária: segundo o eixo dos xx’s, dos yy’s ou dos zz’s.  
 Quando n = 1, o valor de l = 0 e o valor de ml é zero, ou seja, nesta camada há uma 
orbital s que não tem orientação preferencial no espaço por ser esférica. 
 Quando n = 2, há dois valores para l o que significa que há dois tipos de orbitais: a s (l 
= 0) que não tem orientação preferencial e as três orbitais p (l = 1) que podem orientar-se 
segundo o eixo dos xx’s, dos yy’s ou dos zz’s, daí os três valores possíveis para ml (-1, 0, +1). Na 
segunda camada há 4 orbitais.   
 Quando n = 3, há três valores para l, ou seja, existem três tipos de orbitais: uma orbital 
s (l = 0), três orbitais p (l = 1) e cinco orbitais d (l = 2) relativas aos cinco valores de ml possíveis 
(-2, -1, 0, +1, +2). Na terceira camada há 9 orbitais. 
 Quando dois eletrões têm estes três números quânticos iguais, então localizam-se na 
mesma orbital. 
 Entre orbitais com a mesma forma, ou seja, com o mesmo valor de l, o tamanho é 
tanto maior quanto maior for o valor de n. 
 Existe um quarto número quântico que caracteriza definitivamente o comportamento 
do eletrão, o número quântico de spin eletrónico, ms. O estudo mais pormenorizado das riscas 
dos espetros atómicos revelou que cada uma podia ser desdobrada em duas, por aplicação de 
um campo magnético externo. Sendo assim os eletrões comportam-se como pequenos imanes 
rodando sobre o seu próprio eixo em sentidos opostos (no sentido dos ponteiros do relógio, 
ou no sentido oposto, regista a figura 17). Para cada um destes dois tipos de eletrões 
atribuem-se os valores +1/2 ou -1/2. 
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 Figura 17 – Momento de spin do electrão 37 
 Em cada orbital, com n, l e ml iguais, podem existir só dois eletrões com spin’s 
opostos, ou seja, num átomo nenhum par de eletrões pode ter os quatro números quânticos 
iguais. Tal é preconizado no Princípio da Exclusão de Pauli, fundamental na configuração 
eletrónica dos elementos. 31, 34, 35, 36  
 Na figura 18, representam-se os vários conjuntos de números quânticos relacionados 
com as orbitais de um átomo e as respetivas formas.  
 
  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 18 – Números quânticos de um átomo e respetivas orbitais.40 
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 2.1.3.2 Distribuição eletrónica 
 
A conceção do que era um átomo evoluiu ao longo dos tempos. Na antiga Grécia, 
século V a.C., os filósofos Leucipo e Demócrito bateram-se contra a teoria de Aristóteles e 
Platão que preconizavam que a matéria era contínua. A ideia de que tudo era constituído por 
átomos foi retomada só no século XVII por Robert Boyle e Isaac Newton, sendo fortemente 
ligada à observação experimental de John Dalton. Dalton elaborou a primeira lista de massas 
atómicas, numa escala em que tomava o hidrogénio para padrão. John Dalton considerava os 
átomos indivisíveis, mas atualmente sabe-se que existem partículas subatómicas que se 
posicionam em diferentes locais do átomo. Por sua vez, descobriu-se que os protões e os 
neutrões não são partículas simples, mas constituídas por três “quarks” cada um. Em Ciência 
as teorias e os modelos são transitórios. A prática laboratorial e as observações experimentais 
impulsionaram a atualização do modelo atómico e a “visão” do que é o átomo.   
A figura 19 ilustra a evolução do modelo atómico e na tabela 2 apresentam-se algumas 
etapas da história do átomo e do mundo subatómico. 
 
 
 Figura 19 – Evolução do modelo atómico. 39 
 
Constatou-se que os protões e os neutrões se localizavam na parte central, o núcleo, 
mas foi a localização dos eletrões que originou maior número de versões do modelo atómico. 
Segundo Bohr, os eletrões não tinham todos a mesma energia e distribuíam-se por órbitas 
circulares a distâncias diferentes do núcleo.  
Com o desenvolvimento da Matemática e da Física surge a Mecânica Quântica e o 
conceito de orbita é substituído pelo conceito de orbital, caracterizada pelos números 
quânticos, n, l, e ml.  
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Tabela 2 – Algumas etapas da história do átomo e do mundo subatómico.43 
445 a.c. Leucipo Admite um limite para a divisão dos corpos e utiliza pela primeira vez 
a palavra átomo. 
427 a.c. Demócrito Considera os corpos formados por uma infinidade de átomos. 
1808 Dalton Fundamentando-se na experiência, admite que a matéria é formada 
por átomos, que seriam todos iguais nos elementos e diferentes nos 
compostos. 
1847-1897 Stone e J.J. Thomson Referem a existência do eletrão. 
1896 H. Becquerel Descobre a emissão de radiações pelo urânio (radioactividade). 
1898 Pierre e Marie Curie Descobrem o polónio e o rádio. 
1903 Rutherford Descobre o núcleo com carga positiva (protões). 
1905 Einstein Enuncia a equivalência da massa e da energia (E = m.c2) 
1913 Bohr Propõe o primeiro modelo do átomo (modelo “planetário”). 
1925 Pauli Enuncia o Principio da exclusão. 
1927 Heisenberg Enuncia o Princípio da incerteza. 
1928 Schrödinger Considera o eletrão como onda, descrevendo a probabilidade de o 
localizar. 
1929 Dirac Prevê a existência de antimatéria. 
1932 Anderson Descobre o eletrão positivo ou positrão ( uma antipartícula). 
1930-32 Chadwick, Bothe e 
Becker 
Conduzem uma série de experiências que levam à descoberta do 
neutrão. 
1934 Iréne e Fréderic Joliot-
Curie 
Descobrem a radioatividade artificial. 
1938 Hans e Strssmann Descobrem a fissão de núcleos pesados (urânio) sob a ação de 
neutrões. 
  Então como é que se distribuem os eletrões à volta do núcleo do átomo, ou seja, na 
nuvem eletrónica? 
 A configuração eletrónica de um átomo corresponde à distribuição dos seus eletrões 
pelas diferentes camadas e subcamadas e representa-se abreviadamente por uma sucessão de 
termos da forma:     
Camada    Número de eletrões na subcamada   
  nl x   
Letra (s, p, d, ..,) que corresponde ao número quântico secundário          
 Por exemplo, para o hidrogénio, H com Z=1, a configuração eletrónica é: 
1s1 
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 Tal significa, que o eletrão do hidrogénio no estado fundamental, encontra-se no nível 
um de energia e numa orbital esférica (s).  
 As configurações eletrónicas podem também representar-se por um diagrama orbital 
(ou diagrama de caixas) que indica o spin do eletrão: a caixa representa a orbital e a seta 
representa um dos possíveis movimentos do eletrão. No caso do átomo de hidrogénio, poderia 
ficar assim: 
  
 Há três princípios que devem ser considerados na configuração eletrónica dos átomos: 
o Principio da Energia Mínima, o Principio da Exclusão de Pauli e a Regra de Hund. 
 O Princípio da Energia Mínima confere ao átomo o estado de energia mínimo, ou seja, 
quando o átomo está no estado fundamental o preenchimento das orbitais faz-se 
sucessivamente pela ordem crescente de n + l, colocando dois eletrões em cada orbital. No 
caso de haver duas possibilidades, preenche-se primeiro a orbital com menor n.43 
 Segundo o Principio da Exclusão de Pauli, nenhum par de eletrões num mesmo átomo, 
pode ter os mesmos quatro números quânticos, sendo assim, cada orbital pode ser ocupada 
por um máximo de dois eletrões com spins opostos. 
 A Regra de Hund preconiza que o arranjo mais estável dos eletrões numa subcamada é 
o que tiver maior número de spins paralelos. No preenchimento de orbitais degeneradas, com 
a mesma energia, distribui-se primeiro um eletrão por cada orbital, de modo a ficarem com o 
mesmo spin, e só depois se procede ao seu preenchimento.  
 Se num átomo os seus eletrões têm spins antiparalelos entre si, ou emparelhados 
(↑↓ ou ↓↑), então diz-se diamagnético. As substâncias diamagnéticas são levemente 
repelidas por um íman. 
 Se num átomo há eletrões desemparelhados, com spins paralelos ou com spins 
antiparalelos (↑ ou ↓),  então diz-se paramagnético. As substâncias paramagnéticas são 
atraídas por um íman.31 
  A energia do eletrão no átomo de hidrogénio depende só do número quântico n da 
orbital onde se encontra, sendo assim, as orbitais 2s, 2px, 2py e 2pz, têm todas a mesma 
energia. Tal não se verifica nos átomos polieletrónicos, em que a energia associada a cada 
orbital depende não só da distância ao núcleo, de acordo com n, mas também do número 
quântico secundário l, ou seja, da forma da orbital. Há a considerar as repulsões existentes 
entre os eletrões da nuvem eletrónica, que variam consoante a forma das orbitais. Sendo 
assim, constata-se que há átomos em que a energia dos eletrões em orbitais 4s é inferior à 
energia associada às orbitais 3d. A orbital 4s é geralmente mais penetrante que a orbital 3d, 
pelo que a remoção de eletrões das orbitais 4s requer mais energia que a remoção dos da 3d. 
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No entanto, há exceções que se prendem com o número de eletrões existentes nas orbitais 3d. 
No caso do crómio, Cr, e do cobre, Cu, há uma estabilidade suplementar conseguida pelo facto 
de no primeiro todas as orbitais d estarem semipreenchidas e no segundo estarem 
completamente preenchidas. 31 
 Linus Pauling elaborou um diagrama de preenchimento de orbitais, representado na 
figura 20, que facilita a escrita das configurações eletrónicas dos átomos.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 20 – Diagrama de Pauling. 
 
 Por aplicação dos princípios e regras atrás enunciados, a configuração eletrónica dos 
cinco primeiros elementos está representada na figura 21. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 21 - Diagrama de caixas dos elementos: hidrogénio, H, hélio, He, lítio, Li, berílio, 
Be, e boro, B.39 
 Relativamente ao sexto elemento (Z = 6) o carbono, C, a distribuição eletrónica é  
1s2 2s2 2p2 
 Se optarmos por representar o diagrama de caixas, as três possibilidades que surgem 
estão ilustradas na figura 22. 
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 Figura 22 – Possibilidade de preenchimento das orbitais p do carbono.31 
  
O diagrama que corresponde à minimização de repulsão entre os eletrões é o (c). Em 
(a) as repulsões eletrónicas são maiores pelo facto dos eletrões estarem na mesma orbital. 
Experimentalmente, constata-se que o átomo de carbono é paramagnético o que corresponde 
ao diagrama (c), respeitando a Regra de Hund.  
 A configuração eletrónica dos restantes elementos até Z = 8 está representada na 
figura 23. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 23 - Diagrama de caixas dos elementos: carbono, C, azoto, N, e oxigénio, O.39 
  
É usual simplificar a escrita da configuração eletrónica dos elementos.  
 No caso do lítio, Li, com número atómico 3, a distribuição eletrónica já foi acima 
apresentada, mas pode também ser escrita da seguinte forma: 
[He] 2s1 
 O símbolo [He] corresponde ao cerne do átomo de hélio com a configuração eletrónica 
1s2. Esta representação é especialmente útil em elementos com número atómico elevado, 
como se pode verificar na tabela 3. 
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Tabela 3 – As configurações electrónicas dos elementos no estado fundamental.31 
  
 2.1.3.3 Localização de elementos na TP 
 
 A TP organiza os elementos por ordem crescente de número atómico com o cuidado 
de agrupar na mesma coluna, ou grupo, elementos com propriedades semelhantes, embora 
ocorram algumas exceções a esta regra. 
 Após organização e distribuição dos elementos segundo estas premissas, verifica-se 
que na primeira linha, ou período, existem dois elementos: o hidrogénio, H, e o hélio, He.  
 No segundo e no terceiro período, existem 8 elementos químicos. 
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 No quarto e no quinto período, existem 18 elementos químicos. 
 No sexto e no sétimo período, existem 32 elementos químicos. 
 O número de elementos referido está relacionado com número quântico principal das 
orbitais que se estão a preencher e com número total de eletrões que é possível encontrar na 
camada de valência do átomo. 
 O número quântico principal n está relacionado com o número máximo de eletrões da 
seguinte forma: 
   Nº máximo de eletrões numa camada (N) = 2.n2 
 
N Nº máximo de eletrões 
1 2 
2 8 
3 18 
4 32 
 
 No primeiro período, a camada em preenchimento é a que tem n = 1, por isso existem 
dois elementos químicos. 
 No segundo período, a camada que está em preenchimento é a que tem n = 2, logo 
existem oito elementos químicos. 
 No terceiro período, a camada que está em preenchimento é a que tem n = 3, mas 
este período só tem oito elementos pois as orbitais de valência são do tipo s ou do tipo p, que 
comportam no máximo oito eletrões. 
 No quarto período, devido à inversão no diagrama de Pauli das energias das orbitais 4s 
e 3d, as orbitais de valência são 4s ou 4p, mas há elementos com orbitais 3d em 
preenchimento, daí os dezoito elementos.  
 No quinto período, a situação é semelhante à anterior, mas envolve orbitais 5s e 5p 
para além das 4d, por isso, existem também dezoito elementos neste período. 
 No sexto período, há orbitais 4f e 5d em preenchimento, para além das 6s e 6p e por 
isso o número de elementos passa a ser trinta e dois. 
 No sétimo período, a situação é análoga à anterior, existindo orbitais 5f e 6d em 
preenchimento, para além das 7s e 7p. 
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 A TP está desta forma organizada em blocos, relacionados com a última sub-camada 
ocupada dos elementos como se pode observar na figura 24. 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 24 – Formato longo da Tabela Periódica e a localização dos blocos s, p, d e f.30 
  
O bloco s é constituído pelos grupos 1 e 2 e contem os elementos com orbitais s em 
preenchimento. Localiza-se no lado esquerdo da TP. 
 O bloco p é constituído pelos grupos 13 a 18 e contem os elementos com orbitais p em 
preenchimento. Localiza-se no lado direito da TP. 
 O bloco d é constituído pelos grupos 3 a 12 e contem elementos com orbitais d em 
preenchimento. Localiza-se no centro da TP. 
 Por fim, o bloco f contém elementos com orbitais f em preenchimento e, geralmente, 
aparece destacado abaixo da TP. Compreende, no sexto período os elementos com número 
atómico entre 58 e 71 e no sétimo período, os elementos têm número atómico entre 90 e 103. 
 A localização de um elemento na TP requer o conhecimento do grupo e do período a 
que pertence.  
 O número do período a que um elemento pertence, corresponde ao número quântico 
principal dos eletrões da última camada dos átomos e o número do grupo a que pertence está 
relacionado com o número de eletrões que se encontram nessa camada, ou seja, os eletrões 
de valência que possui. Todos os elementos do mesmo grupo têm a mesma configuração de 
valência. 
 Sendo assim, se um elemento tem três níveis de energia e no último existem cinco 
eletrões de valência, então pertence ao 3º período e ao grupo 15, utilizando a numeração da 
IUPAC. Por consulta da Tabela Periódica, constata-se que se trata do fósforo, P.  
 Por outro lado, se um elemento pertence ao grupo 2 e ao período 4 da TP, ou seja, o 
cálcio, Ca, então facilmente se pode deduzir a sua configuração eletrónica, bem como, as suas 
propriedades gerais. 
Bloco s Bloco f Bloco d 
Bloco p 
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 A partir do cálcio, com Z = 20, há sempre dois possíveis elementos a selecionar, 
quando a informação fornecida é o número de eletrões de valência e o número de camadas 
que têm os seus átomos. 
 Na TP surge, pelo menos, o número atómico (número de ordem) e o símbolo químico 
dos elementos. “A importância e a utilidade da TP baseiam-se no facto de que podemos usar o 
nosso conhecimento das propriedades gerais e das tendências, dentro de um grupo ou de um 
período, para prever com um rigor considerável as propriedades de qualquer elemento, apesar 
de esse elemento não nos ser familiar”.31 
 
 
 2.1.3.4 Elementos representativos, de transição e de transição interna  
 
Os elementos representativos são os que pertencem aos grupos 1, 2, 14, 15, 16 e 17, 
todos eles com subcamadas s e p em preenchimento, como se pode verificar na figura 25. Os 
elementos do grupo 18 têm as orbitais preenchidas e são denominados gases nobres, por se 
encontrarem na Natureza no estado gasoso e serem praticamente inertes, em termos 
químicos. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 25 – Elementos na TP. 
 
Os elementos dos restantes grupos, à exceção do grupo 12, são denominados 
elementos de transição ou metais de transição e têm orbitais d em preenchimento. São todos 
metais e têm características intermédias entre os que surgem nos extremos da TP.     
Os elementos do grupo 12 têm todas as orbitais preenchidas e não são elementos 
representativos, nem são elementos de transição; não têm designação especial.31 
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Os elementos do bloco f são denominados de transição interna e têm orbitais f em 
preenchimento. Os elementos com número atómico compreendido entre 58 e 71 são 
denominados lantanídeos, por estarem a seguir ao Lantânio (La, com Z = 57). Os elementos 
com número atómico compreendido entre 90 e 103, são denominados actinídeos por surgirem 
a seguir ao Actínio (Ac, com Z = 103). 
 
 
 2.1.4 Famílias de elementos na TP 
 
 As “famílias” da TP correspondem a elementos de um determinado grupo, cujas 
características e propriedades químicas são semelhantes. 
 No ensino básico e secundário, abordam-se as características das quatro famílias de 
elementos químicos mais conhecidas: os metais alcalinos, os metais alcalino-terrosos, os 
halogéneos e os gases nobres. 
 
 2.1.4.1 Metais alcalinos 
 
 Os metais alcalinos constituem todos os elementos do grupo 1 da TP, excetuando o 
hidrogénio (H). Têm configuração eletrónica de valência ns1 (n ≥ 2) e formam iões 
monopositivos. 
  Estes metais são extremamente reativos e não se encontram na natureza no seu 
estado livre, mas sim na sua forma iónica; iões monopositivos ligados quimicamente a iões de 
carga elétrica negativa. Em reação química com a água, produzem hidrogénio e como se 
oxidam facilmente ao ar, são guardados em recipientes com parafina, para que tal não ocorra. 
 O lítio (Li), o sódio (Na), o potássio (K), o rubídio (Rb), e o césio (Cs) são metais sólidos 
e macios, têm brilho prateado, baixo ponto de fusão, baixa densidade, elevada condutividade 
térmica e elétrica e não se decompõem por ação da luz. O frâncio (Fr) não é de fácil estudo, 
pois é muito instável. 
 O nome “alcalino” deriva da palavra árabe ashes que significa “cinzas”. Os dois metais 
alcalinos mais abundantes, o sódio e o potássio, foram isolados das cinzas da madeira por 
antigos químicos. 
 Na tabela 4, encontram-se algumas informações sobre os metais alcalinos. 
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 Tabela 4 – Algumas informações sobre os metais alcalinos. 44, 46 
 El
em
en
to
 Ocorrência Algumas 
aplicações 
Curiosidades Imagem 
(adaptado das 
referências 48 e 49) 
 
Lítio 
(Li) 
Mineral spodumeno 
(LiAlSi2O6). 
Os sais de lítio são 
extraídos das águas de 
nascentes minerais. 
Nos depósitos e poços 
de salmoura. 
 
 
Baterias, lubrificantes, 
vidros, tratamento de 
doenças mentais. 
 
 
 
É o mais leve de todos os metais. 
 
 
Sódio 
(Na) 
 
Água do mar e minas 
(mineral plagioclse 
feldspar, 
(Na,Ca)(Al,Si)4O8, e 
albite). 
 
 
Tratamento de águas, 
eletrólitos de baterias, 
alimentação (sal),  
indústria do papel, do 
vidro  e de detergentes. 
O iao sódio é essencial à vida. A falta de 
sódio em animais e no Homem origina 
espasmos. 
A palavra “salário” deriva do latim 
“salarium”; no império romano pagavam 
aos soldados com sal. 
É o elemento mais abundante deste 
grupo.  
 
 
Potássio 
(K) 
 
Águas de nascente, 
minas (minerais silvite, 
silvinite e carnalite). 
 
Fertilizantes, cinzas de 
madeira. 
 
O iao potássio é essencial à vida.  
O decaimento do isótopo 40K intervém no 
ciclo tectónico da crusta terrestre. 
 
 
Rubídio 
(Rb) 
 
Resíduos mineiros 
(minério lepidolite, 
K2Li3Al4Si7O21(OH,F)3) e 
em  águas minerais.  
 
Lasers, tubos de vácuo 
e células fotoeléctricas, 
datação e estudo das 
rochas. 
Alguns compostos de rubídio são 
utilizados como sedativos e no 
tratamento da epilepsia. 
É um dos elementos mais abundante no 
organismo humano, sem uma função 
conhecida. 
 
 
 
Frâncio 
(Fr) 
 
 
Vestígios em minérios 
de urânio. 
 
 
Não há aplicações 
comerciais para o 
frâncio devido a sua 
vida muito curta. 
É radioativo. 
O seu isótopo mais estável apresenta um 
tempo de meia vida de 21 minutos. 
Por extrapolação dos pontos de fusão dos 
restantes elementos do grupo, prevê-se 
que o seu ponto de fusão será de 23°C o 
que significa que a 25°C é líquido. 
 
 
 
Imagem não disponível 
 
 2.1.4.2 Metais alcalino-terrosos 
 
 Os metais alcalino-terrosos são todos os elementos do grupo 2: berílio (Be), magnésio 
(Mg), cálcio (Ca), estrôncio (Sr), bário (Ba) e rádio (Ra). A configuração eletrónica de valência é 
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ns2 (n ≥2) e formam iões dipositivos. Têm brilho acinzentado e propriedades semelhantes aos 
metais alcalinos, à exceção do berílio que é mais semelhante ao alumínio, mas reagem 
quimicamente com menos vigor. 
 Na tabela 5, encontram-se algumas informações sobre os metais alcalino-terrosos. 
 Tabela 5 – Algumas informações sobre os metais alcalino-terrosos. 44, 46 
Elemento Ocorrência Algumas aplicações Curiosidades Imagem 
(adaptado da referência 49) 
 
Berílio 
(Be) 
Vestígios em minerais 
silicatados (mineral 
berilo, Be2Al2Si6O18) e 
em pedras preciosas, 
como a esmeralda. 
 
Misseis, satélites e 
reatores nucleares. 
É um dos metais mais 
brilhantes e um dos elementos 
mais tóxicos, embora nas 
quantidades existentes na 
Natureza não cause problemas. 
 
 
Magnésio 
(Mg) 
Água do mar, minas 
(silicatos de magnésio 
e como dolomite, 
MgCa(CO3)2) e na 
molécula de clorofila 
nas plantas. 
 
Indústria aeronáutica, 
medicina (antiácido), 
foguetes, flashes 
fotográficos. 
 
Terceiro elemento mais 
abundante na Terra, sendo o 
sexto mais abundante na crusta 
terrestre 
 
 
Cálcio 
(Ca) 
 
Minas (minerais 
silicatados), giz, calcite, 
mármore, alimentos 
(leite e derivados).  
 
Pirotecnia, construção civil 
(cal), tratamento de águas. 
Quinto elemento mais 
abundante na crusta terrestre.  
Um adulto tem cerca de 1 kg de 
cálcio no organismo e a 
necessidade diária é de 1000 
mg. 
 
 
Estrôncio 
(Sr) 
Minas (minerais como 
a celestite, SrSO4, e a 
estroncianite, SrCO3), 
relativamente 
abundantes na crusta 
terrestre. 
 
Pirotecnia (cor vermelha), 
écrans de televisores.  
Quimicamente semelhante ao 
cálcio. Presente no esqueleto 
de microrganismos marinhos. É 
um dos elementos mais 
abundantes no organismo 
humano sem uma função 
conhecida. 
 
 
Bário 
(Ba) 
 
Minas (mineral 
silicatados, na barite, 
BaSO4), oceanos. 
 
Pirotecnia, saúde. 
 
Compostos de bário absorvem 
fortemente os raios X. 
 
 
Rádio 
(Ra) 
 
Minas (minérios de 
urânio). 
 
Tratamentos de oncologia 
(radioterapia, embora 
esteja a ser substituído por 
outros isótopos artificiais). 
Já foi utilizado em ponteiros de 
relógios para lhes dar 
luminosidade no escuro, mas 
tal foi abandonado por se ter 
descoberto que era radioativo. 
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2.1.4.3 Halogéneos 
 
O grupo 17 da TP constitui a família dos halogéneos: flúor (F), cloro (Cl), bromo (Br), 
iodo (I) e ástato (At). O nome do grupo deriva do grego e significa “produtor de sal”. Na tabela 
6, encontram-se algumas informações sobre os halogéneos. 
 A configuração eletrónica de valência é ns2np5 (n ≥ 2) e existem combinados com 
metais, em variados compostos iónicos, e com não metais, em compostos covalentes. As 
propriedades sofrem uma ligeira variação do primeiro ao último do grupo; o flúor é um gás 
amarelo pálido, o cloro é um gás amarelo-esverdeado, o bromo é um líquido laranja, o iodo é 
um sólido violeta escuro e o ástato tem uma existência muito curta dada a sua instabilidade.    
 Tabela 6 – Algumas informações sobre os halogéneos. 44, 46 
Elemento Ocorrência Algumas 
aplicações 
Curiosidades Imagem 
(adaptado da referência 49) 
 
Flúor 
(F) 
 
Minas (minerais criolite, 
Na3AlF6, e fluorapatite, 
Ca5(PO4)3F). 
Saúde (prevenção de 
cáries), pasta dos 
dentes, CFC’s, 
aerossóis e plásticos 
(teflons). 
 
É o halogéneo mais brilhante. 
Usado na prevenção da cárie 
dentária. 
 
 
Cloro 
(Cl) 
 
Água do mar (elevadas 
concentrações de 
cloretos muito solúveis, 
como o NaCl).  
 
Tratamento da água 
(desinfetante), 
indústrias de plásticos 
(PVC), de solventes, 
têxtil e do papel.  
Elemento essencial à vida. 
Nono produto químico mais 
produzido à escala mundial. 
Utilizado em produtos 
branqueadores e nos CFC’s 
(como o CClF3, prejudiciais à 
camada de ozono).  
 
 
Bromo 
(Br) 
 
Em alguns organismos 
marinhos e na água do 
mar. 
 
Indústria têxtil 
(acabamento 
antifogo), fotografia e 
como pesticida. 
Presente nos hallons (CF3Br), 
que danificam a camada de 
ozono. 
Utilizado (na forma de Br-) 
como sedativo e anticonvulsivo 
no tratamento da epilepsia. 
 
 
Iodo 
(I) 
 
Salmouras, algas 
marinhas e água do 
mar. 
 
 
Medicina (como 
antissético e como 
suplemento dietético) 
e em filmes 
fotográficos.  
Existe no organismo humano, 
na hormona da tiroide 
(tiroxina). 
Os isótopos radioativos são 
produzidos em reatores 
nucleares de fissão de urânio. 
 
 
Ástato 
(At) 
Acredita-se que exista 
em minérios de urânio 
e tório, menos de 30 g 
como reserva mundial. 
Muito instável e 
somente é usado em 
investigação científica. 
Isótopo radioativo mais estável, 
As-210, tem tempo de vida de 
8,3h. 
É dos elementos mais raros. 
 
Imagem não disponível 
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2.1.4.4 Gases Nobres 
 
 Os gases nobres não eram conhecidos quando Mendeleev elaborou a TP. 
 No lado direito da TP encontra-se o grupo 18, a família dos gases nobres: o hélio (He), 
o néon (Ne), o árgon (Ar), o crípton (Kr), o xénon (Xe) e o radão (Rn). A configuração eletrónica 
de valência é ns2np6 (n ≥ 2) e são estáveis na forma monoatómica. 
 Antes dos anos sessenta eram denominados “gases inertes”, pois não se conheciam 
compostos químicos com estes elementos, no entanto, desde então sintetizaram-se alguns de 
crípton, xénon e radão. Atualmente, não se conhecem compostos de He, Ar, Ne, e como tal 
estes ainda são “gases inertes”. 
Existem como substâncias monoatómicas na atmosfera e são todos gases inodoros e 
sem cor, nas condições normais. Na tabela 7, encontram-se algumas informações sobre os 
gases nobres. 
 Tabela 7 – Algumas informações sobre os gases nobres. 44, 46 
El
em
en
to
s Ocorrência Algumas 
aplicações 
Curiosidades Imagem 
(adaptado da referência 49) 
 
 
Hélio 
(He) 
 
Atmosfera tem 
quantidades 
ínfimas (mas 
encontra-se 
aprisionado em 
rochas antigas 
no Texas).  
 
 
Lasers, agente 
refrigerador, 
enchimento de 
balões.  
 
O hélio é o segundo elemento químico mais 
abundante no Universo, mas é raro na Terra. 
Apresenta o ponto de ebulição mais baixo, entre 
todas as substâncias elementares (4,3°K), para 
além de ser a única substância elementar com 
duas fases líquidas. 
 
 
Néon 
(Ne) 
Atmosfera em 
quantidades 
muito 
pequenas. 
 
Iluminação 
(“néons”). 
 
Química e biologicamente inerte. 
 
 
 
Árgon 
(Ar) 
 
 
 
Atmosfera. 
Iluminação, 
indústria 
metalúrgica, 
investigação 
científica (na 
criação de 
ambiente inerte 
para lidar com 
substâncias muito 
reativas). 
É o mais abundante dos gases nobres na 
atmosfera, existe em quantidade trinta vezes 
superior à do dióxido de carbono.  
Foi o primeiro gás nobre a ser descoberto no final 
séc. XIX por Rayliight e Ramsay.  
O nome significa “o preguiçoso”, em grego. 
A sua descoberta motivou a criação de outro grupo 
na TP e a ordenação dos elementos por ordem 
crescente de Z. 
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Crípton 
(Kr) 
 
Atmosfera. 
 
Iluminação. 
 
Formado em reatores nucleares, na fissão do 
urânio, mas dispersa-se rapidamente na 
atmosfera. 
 
 
Xénon 
(Xe) 
 
 
Atmosfera. 
Iluminação 
automóvel, 
flashes de 
máquinas 
fotográficas, 
medicina (está a 
ser 
experimentado 
como anestésico). 
 
Formado em reatores nucleares, na fissão do 
urânio, mas dispersa-se rapidamente na 
atmosfera. 
 
 
Radão 
(Rn) 
 
Surge do 
decaimento 
radioativo do 
uranio, nas 
minas. 
 
 
 
Iluminação em 
aeroportos. 
 
É provavelmente, o elemento que mais contribui 
para a radioatividade natural da população 
humana (dissolve-se facilmente nos tecidos 
adiposos). 
Acumula-se em edifícios de granito pouco 
ventilados. 
 
 
 
 2.1.5 Propriedades Periódicas 
 
 O formato da TP sofreu evolução e há cientistas e investigadores que defendem que o 
tradicional, não é o que melhor reflete a evolução das propriedades dos elementos, como será 
abordado mais à frente. 41,42 
 Em qualquer formato, é notória a existência de uma variação quase contínua das 
propriedades dos elementos, quando são analisadas em função do aumento número atómico, 
quer ao longo de um dado grupo, quer ao longo de um dado período. Há exceções à regra, no 
entanto, a periodicidade das propriedades físicas e químicas dos elementos, é uma evidência 
na Tabela Periódica!   
 No programa curricular de Física e Química do ensino básico e secundário as 
propriedades físicas lecionadas são: o raio atómico e o raio iónico, a energia de ionização, a 
afinidade eletrónica, a eletronegatividade, os pontos de fusão e de ebulição e a densidade. 
 Quanto às propriedades químicas, os ensaios laboratoriais previstos no programa 
envolvem a análise da reação com a água e os testes à chama, das substâncias simples dos 
elementos de alguns grupos. O estudo destas propriedades é sustentado pela configuração 
eletrónica, associada ao tipo de ligação química que estabelecem os átomos nos compostos 
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em que estão presentes. Sendo assim, os elementos podem ligar-se quimicamente por ligação 
metálica, ligação iónica ou por ligação covalente. Através da posição que os elementos de um 
composto ocupam na TP, é possível prever o tipo de ligação que os une e o modo como irão 
reagir quimicamente, em alguns ensaios. Denota-se ainda que, em alguns ensaios há uma 
variação da intensidade com que ocorre a reação química, num mesmo grupo e com os 
elementos próximos, no mesmo período.   
 
 2.1.5.1 Propriedades Físicas 
 
 Ao nível do ensino básico, as propriedades analisadas nas aulas de Físico-Química são o 
raio atómico e o raio iónico. As restantes propriedades são abordadas ao nível do ensino 
secundário.3 a 9 
 
 2.1.5.1.1 Raio atómico e raio iónico 
 
 O átomo revela-se uma partícula com simetria esférica. Assim sendo, o seu tamanho é 
avaliado pelo raio dessa esfera. O valor do raio atómico é geralmente expresso em angströms 
(Å), nanómetros (nm) ou em picómetros (pm), que são alguns dos submúltiplos do metro. Por 
curiosidade, apresentam-se na tabela 8 os valores do raio atómico de alguns elementos 
químicos. 
Tabela 8 – Raios atómicos de alguns elementos. 
Elemento 
químico 
Raio atómico (m) Raio atómico (nm) 
(10-9m) 
Raios atómico (Å) 
(10-10m) 
Raio atómico (pm) 
(10-12m) 
Hidrogénio (H) 0,30 x 10-10 0,030 0,30 30 
Cloro (Cl) 0,99 x 10 -10 0,099 0,99 99 
Frâncio (Fr) 2,72 x 10-10 0,272 2,72 27,2 
  
 A nuvem eletrónica das orbitais de valência dos átomos pode afastar-se infinitamente 
do respetivo núcleo, o que dificulta definir qual é a fronteira do átomo. Na prática, considera-
se o tamanho do átomo como sendo aquele que contém 90% da densidade eletrónica à volta 
do núcleo.  
 O raio atómico pode ser determinado experimentalmente por técnicas de difração de 
raios X, de neutrões ou de eletrões. Nestes ensaios, é medida a distância entre dois núcleos de 
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átomos idênticos unidos e o raio atómico é metade dessa distância. A este raio também se 
chama raio de Van der Waals. Há constrangimentos que se devem ultrapassar na prática, em 
particular para algumas famílias de elementos, e os valores que surgem, refletem muitas vezes 
o resultado de um grande número de ensaios realizados. 30, 37 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 26 – Variação do raio atómico na TP. 73 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 27 – Variação periódica do raio atómico em função do número atómico. 43 
A observação das figuras 26 e 27, permite concluir que existe uma tendência geral na 
evolução do raio atómico dos elementos representativos, nos diferentes grupos e períodos da 
Tabela Periódica. A interpretação desta evolução deve ser feita considerando as forças 
eletrostáticas entre as partículas subatómicas e o número atómico dos elementos. 
 Na nuvem eletrónica de um átomo encontram-se os eletrões com carga elétrica 
negativa. Existe uma interação de repulsão entre estas partículas, que origina a expansão da 
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nuvem eletrónica. Por outro lado, entre a nuvem eletrónica e o núcleo, a interação que existe 
é de natureza atrativa, já que a carga elétrica dos protões é simétrica da dos eletrões. Esta 
interação origina a contração da nuvem eletrónica.  
 O número atómico está relacionado com a diferente configuração eletrónica dos 
elementos. Se o número atómico de um elemento é elevado, então os eletrões estão 
distribuídos por níveis de energia mais elevados, em orbitais cada vez mais afastadas do núcleo 
do átomo, quando comparando com um elemento com número atómico inferior. Tal poderia 
fazer prever que, quanto maior é o número atómico, maior é o raio atómico, no entanto, estes 
três fatores devem ser analisados em conjunto, aquando do estudo da evolução desta 
propriedade na Tabela Periódica. 
 Ao longo de um grupo, a tendência que se regista é de um aumento do raio atómico. O 
raio atómico aumenta com o número atómico, porque vai aumentando o número de níveis de 
energia ocupados e a carga dos eletrões dos níveis mais interiores repele os eletrões mais 
exteriores, aumentando assim o tamanho dos átomos. 
 Ao longo de um período, a tendência global é de uma diminuição do raio atómico. De 
um modo geral, porque se registam exceções, os eletrões de valência surgem no mesmo nível 
de energia e o aumento da carga nuclear efetiva prevalece para com as repulsões eletrónicas 
da nuvem. Então o efeito global que daí advém, é a contração da nuvem eletrónica e a 
diminuição progressiva do tamanho dos átomos. 
    O raio iónico corresponde ao tamanho do ião, que um átomo origina. 
 Os átomos dos elementos metálicos têm tendência a perder os poucos eletrões de 
valência que possuem, para adquirirem estabilidade. Sendo assim, o ião formado tem menos 
eletrões que o átomo, tendo a mesma carga nuclear. Daí resulta que os iões positivos, ou 
catiões, têm um tamanho menor que o respetivo átomo, como ilustra a figura 28. 
 
  
 
 
 
 
 
 Figura 28 – Apresentação do tamanho relativo iónico de alguns átomos e respetivos 
iões. 30   
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No caso dos aniões, ocorre o inverso. O átomo capta eletrões para ficar mais estável e 
regista-se um aumento efeito repulsivo na nuvem eletrónica. Esta expande-se e o tamanho do 
ião formado é maior que o do respetivo átomo. 
Na figura 29, apresenta-se uma comparação entre os raios iónicos e os raios atómicos 
dos metais alcalinos e dos halogéneos. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 29 – Comparação entre os raios atómicos e os raios iónicos dos:  
 (a) metais alcalinos;      (b) halogéneos. 31 
 
 2.1.5.1.2 Energia de ionização 
 
 As propriedades químicas dos elementos são determinadas pela configuração 
eletrónica de valência dos respetivos átomos e pela sua estabilidade, ou seja, pela facilidade 
com que o átomo pode ou não perder esses eletrões externos. 
 A energia de ionização reflete essa tendência.  
 A energia de ionização é a energia mínima necessária para remover um eletrão de um 
átomo gasoso, no estado fundamental.31   
 Quanto maior é a energia de ionização, mais difícil é a remoção do eletrão. 
 Nos átomos polieletrónicos, denomina-se primeira energia de ionização, à energia 
necessária para transformar o átomo num ião monopositivo, segundo: 
    Energia + X(g)      X+(g)   +   e-    (6) 
 As energias envolvidas na remoção dos sucessivos eletrões denominam-se segunda 
energia de ionização, com a formação de X2+, terceira energia de ionização, com a formação de 
X3+,… Estes valores são sempre positivos, pois trata-se da energia que é necessário fornecer ao 
átomo para que esta transformação ocorra. 
 Na tabela 9, encontram-se as sucessivas energias de ionização dos vinte primeiros 
elementos da TP.  
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 A representação gráfica da evolução do valor da primeira energia de ionização dos 
elementos da TP, figura 30, permite concluir que há uma tendência para este valor diminuir ao 
longo de um grupo e de uma forma geral, aumentar ao longo de um período. 
 Tabela 9 – Energias de ionização dos vinte primeiros elementos (kJ/mol). 31 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 30  – Variação da primeira energia de ionização com o número atómico. 31 
 Ao longo de um grupo, o(s) eletrão(ões) de valência vão-se posicionando em orbitais 
cada vez mais afastadas do núcleo, estando sujeito(s) a uma atração nuclear cada vez mais 
fraca, contrabalançando com o aumento das repulsões na nuvem, resultante do aumento do 
número de eletrões. Sendo assim, é mais fácil remover um eletrão de valência dos átomos 
maiores, com maior número atómico, do que dos átomos mais pequenos. 
 Ao longo do período, a conclusão que se retira é idêntica à anterior. No entanto, o 
tamanho dos átomos diminui ao longo do período, daí a energia de ionização aumentar. Num 
mesmo período, os eletrões de valência dos átomos mais pequenos estão sujeitos a uma 
atração mais intensa do núcleo e é necessário mais energia para os remover do átomo.  
 As exceções que se registam prendem-se com certas particularidades nas 
configurações eletrónicas de valência dos átomos. Por exemplo, a energia de ionização do 
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boro (B) é inferior à do berílio (Be) que o antecede. As configurações eletrónicas destes 
elementos são: 
4Be – 1s
2 2s2    5B – 1s
2 2s2 2p1 
  Verifica-se que o boro tem um eletrão de valência isolado numa orbital p, com maior 
energia que o da orbital 2s e mais instável. Daí que, é mais fácil a sua remoção do que a de um 
dos eletrões 2s do berílio. 
 Também se verifica que a energia de ionização do oxigénio é inferior à do azoto. 
Analisando as configurações eletrónicas: 
7N – 1s
2 2s2 2p3    8O - 1s
2 2s2 2p4 
 Uma das orbitais 2p do oxigénio está preenchida, ao contrário do que sucede no azoto. 
Daí que, a repulsão eletrónica seja maior nessa orbital, sendo mais fácil remover esse eletrão. 
Logo a energia de ionização do oxigénio é inferior à do azoto.31 
 
 2.1.5.1.3 Afinidade eletrónica 
 
 A afinidade eletrónica é uma propriedade que é lecionada exclusivamente no décimo 
segundo ano e aos alunos que escolhem Química. Nos manuais desta disciplina ocorrem duas 
definições distintas de afinidade eletrónica. 
 Na referência 12, a definição de afinidade eletrónica é: “a energia necessária para 
retirar um eletrão a um ião mononegativo (X-(g)   X(g) + e-)” , referindo ainda que “a 
definição mais comum é a energia libertada quando um eletrão se liga a um átomo (ou 
molécula) na fase gasosa”. 
 Na referência 13 e 31, a afinidade eletrónica é “a variação de energia que ocorre 
quando um eletrão é captado por um átomo no estado gasoso para formar um ião 
mononegativo:  X(g) + e- X-(g)”.   
 Assim sendo, o valor da afinidade eletrónica de um elemento pode ser positivo na 
primeira referência mencionada atrás, ou negativo, na segunda referência. Como 
consequência, as interpretações desses mesmos valores são diferentes: 
 - na primeira referência, a afinidade eletrónica é tanto maior, quanto mais estável é o 
anião em relação ao átomo; 
 - na segunda referência, quanto menor for a afinidade eletrónica, maior é a tendência  
do átomo para captar um eletrão. 
 De acordo com esta última interpretação, a afinidade eletrónica do oxigénio tem um 
valor negativo ( -142kJ/mol) o que significa que a seguinte transformação é favorável:  
    O (g)   +   e-      O-(g)     (7) 
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 Por outro lado, a afinidade eletrónica do O-, na qual se forma o ião O2- (ião óxido que é 
isoeletrónico do néon), é positiva e tal reflete um processo desfavorável, apesar do ião mais 
estável do oxigénio ser o ião óxido (O2-). Este ião ocorre efetivamente nos compostos iónicos e 
nos cristais sólidos e é estabilizado pelos catiões vizinhos.31 
 Apesar dos valores fornecidos para a afinidade eletrónica nos dois tipos de referências 
assinaladas e que surgem nas figuras 31 e 32, serem simétricos, considero que deveria haver 
mais uniformidade nas definições dadas nos manuais escolares. Há alunos que analisam a 
informação contida em vários manuais e que podem não compreender o porquê desta 
diferença. 
                 Figura 31 – Valores de afinidades eletrónicas (kJ/mol). 12  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 32 - Valores de afinidades eletrónicas de alguns elementos (kJ/mol). 13  
 Tomando como definição de afinidade eletrónica, de acordo com a referência 74, o 
simétrico da variação de energia que ocorre quando um eletrão é captado por um átomo no 
estado gasoso para formar um ião mononegativo:  X(g) + e-  X-(g), e de modo a evitar alguma 
confusão com os sinais atribuídos aos valores, podemos inferir que, de um modo geral, ao 
longo de um grupo a afinidade eletrónica diminui e ao longo de um período a tendência geral é 
a de aumentar, tal como é representado na figura 33.  
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 Os metais, que surgem do lado direito da Tabela Periódica não têm tendência para 
captarem eletrões e têm baixa afinidade eletrónica. Os elementos não metálicos, pelo 
contrário, são mais estáveis na forma de aniões, apresentando elevada afinidade eletrónica.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 33 – Variação periódica da afinidade eletrónica (kJ/mol) 12  
 
 
 2.1.5.1.4 Eletronegatividade 
 
 Esta propriedade, à semelhança da anterior, é abordada na disciplina de Química do 
décimo segundo ano. 
 Na referência 13, define-se eletronegatividade como a medida da tendência de um 
átomo atrair os eletrões numa ligação, quando está ligado a outro átomo. Esta propriedade 
está diretamente relacionada com a afinidade eletrónica e com a energia de ionização e o seu 
valor não é medido diretamente. Os valores que surgem na literatura, alguns dos quais são 
apresentados na figura 22, são obtidos por cálculo indireto recorrendo a um método 
formulado por Linus Pauling. 
 O fluor tem tendência a captar um eletrão e, por isso, apresenta elevada afinidade 
eletrónica e alta energia de ionização, ou seja, não cede eletrões facilmente e tem tendência a 
ganhar eletrões. Este elemento apresenta elevada eletronegatividade. Ao contrário do sódio, 
com baixa afinidade eletrónica e baixa energia de ionização, daí apresentar baixa 
electronegatividade como se pode verificar na figura 34. 
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 Figura 34 – Eletronegatividade de alguns elementos representativos da Tabela 
 Periódica. 13  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 35 – Variação da eletronegatividade com o número atómico.31  
  
 Em geral, a eletronegatividade aumenta ao longo de um período e diminui ao longo de 
um grupo, como se pode verificar na figura 35. Sendo assim, os elementos mais 
eletronegativos são os não metais, sendo o fluor o que apresenta maior valor, dada a 
tendência que apresenta em captar eletrões. Os elementos metálicos têm baixa 
eletronegatividade, por apresentarem fraca tendência em atrair eletrões. 
 A diferença entre a eletronegatividade de dois átomos, determina o tipo de ligação 
que estabelecem, como será analisado à frente. 
 
 2.1.5.1.5 Outras propriedades físicas 
 
 Os elementos metálicos são na maioria sólidos e tal facto, deve-se ao tipo de ligação 
entre os átomos nas respetivas substâncias elementares. A ligação estabelecida é tipicamente 
metálica (ver tópico 2.1.5.2.1) e os átomos organizam-se em redes atómicas tridimensionais às 
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quais é necessário fornecer considerável energia. Por este motivo, os metais apresentam na 
maioria, pontos de fusão e de ebulição elevados. 
 A densidade dos metais aumenta até ao meio de cada período. De seguida, diminui e 
esta é a tendência de variação da densidade até ao extremo oposto da TP onde se encontram 
os não-metais. 
 Os elementos metaloides ou semimetálicos têm características intermédias entre os 
metais e os não-metais. No terceiro período, o silício é um exemplo disso. É um sólido 
constituído por átomos de silício fortemente unidos numa estrutura tridimensional, que é 
difícil de quebrar. Neste período da TP, o silício é o que apresenta maior ponto de fusão e de 
ebulição, o mesmo se passa com o elemento que o antecede no grupo, o carbono. 
 A seguir ao silício, os restantes elementos do período existem na forma molecular. As 
forças entre essas unidades estruturais são relativamente fracas e os pontos de fusão e de 
ebulição destas substâncias são baixos, sendo que o cloro e o árgon são gases à temperatura 
ambiente. 
A tabela 10 apresenta alguns pontos de fusão e de ebulição dos elementos do segundo 
e terceiro períodos e a figura 36 ilustra a evolução dos pontos de ebulição de alguns metais na 
Tabela Periódica. 
Tabela 10 – Pontos de fusão e de ebulição dos elementos do segundo e terceiro períodos. 
El
em
en
to
 
Ponto  
de 
 fusão (°C) 
Ponto  
de  
ebulição (°C) 
 
El
em
en
to
 
Ponto  
de  
fusão (°C) 
Ponto  
de  
ebulição (°C) 
Li 180,54 1336  Na 97,2 881,4 
Be 1287 2770  Mg 650 1107 
B 2300 -  Al 660 2327 
C 3727  4827  Si 1410 2355 
N -210 -196  P 44,1 280 
O -218,4 -183  S 115,21 444,6 
F -219,6 -188  Cl -101 -34,05 
Ne -248,6 -245,92  Ar -189,3 -185,8 
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 A evolução destas propriedades físicas permite prever os pontos de fusão e de 
ebulição de um dado elemento. Por exemplo, o ponto de fusão do bromo é -7,26°C, este valor 
é aproximadamente metade da diferença dos pontos de fusão do cloro e do iodo, entre os 
quais se localiza este elemento no grupo 17 da TP.31 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 36 - Pontos de ebulição de alguns metais e sua localização na TP.37  
  
2.1.5.2 Propriedades químicas 
 
O comportamento químico de um elemento prende-se com a sua instabilidade 
eletrónica, ou seja, com a capacidade que tem de trocar eletrões com outros átomos e daí, 
com a facilidade com que se pode ligar a outros elementos químicos. Estas características são 
preconizadas pelos seus valores de energia de ionização e afinidade eletrónica, quando 
analisadas em conjunto com a sua configuração eletrónica.  
Considerando somente os elementos representativos, verifica-se que ao longo de cada 
período da TP o carácter metálico dos elementos químicos e a sua tendência em perderem 
eletrões diminui, já que se regista um aumento do valor da energia de ionização. Ao longo de 
um grupo sucede o oposto. Sendo assim, do lado esquerdo da TPlocalizam-se os metais com 
baixas energias de ionização e afinidades eletrónicas, ou seja com tendência para perderem 
eletrões. Do lado esquerdo, encontram-se os não-metais com elevadas energias de ionização e 
afinidades eletrónicas, ou seja, com tendência para captarem eletrões. 
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Este registo permite prever, de um modo geral, como é que os elementos reagem 
quimicamente, verificando-se que ocorre uma variação progressiva destas propriedades ao 
longo da TP. Outra previsão pode ainda ser feita relativamente a estas características, que se 
prende com o modo como os elementos se podem ligar quimicamente para formar 
compostos. 
     
2.1.5.2.1 Ligação química 
 
Os átomos unem-se para formar moléculas ou outros compostos, segundo Gilbert 
Lewis, de modo a alcançar uma configuração eletrónica mais estável, ou seja tornarem-se 
isoeletrónicos do gás nobre mais próximo. Como tal, poder-se-á concluir que os gases nobres 
são constituídos por átomos estáveis e normalmente ocorrem na forma de substâncias 
monoatómicas. 
No processo de ligação química, a intervenção deve-se predominantemente aos 
eletrões de valência. Em átomos com baixa energia de ionização a tendência é a de perderem 
eletrões de valência e em átomos com elevada afinidade eletrónica, o mais comum é ocorrer a 
captura de eletrões.  
A eletronegatividade permite avaliar o tipo de ligação que pode unir dois átomos 
diferentes, ou seja, quando a diferença entre a eletronegatividade de ambos é igual ou 
superior a 2,0 o tipo de ligação formada envolve a troca de eletrões entre os átomos e 
denomina-se ligação iónica. Quando a diferença de eletronegatividade é inferior a 2,0 a ligação 
ocorre por partilha dos eletrões dos átomos numa mesma nuvem eletrónica, formando-se 
uma molécula, e neste caso a ligação denomina-se covalente.31 
A ligação iónica, representada na figura 37, estabelece-se geralmente, entre os 
elementos que se localizam nos extremos direito e esquerdo da Tabela Periódica. Os átomos 
dos elementos do lado esquerdo perdem eletrões para os átomos dos elementos do lado 
direito da TP e ocorre a formação de iões que permanecem unidos numa rede cristalina 
tridimensional devido à força atrativa de natureza eletrostática, com que interagem. Exemplos 
comuns deste tipo de substâncias são o cloreto de sódio (NaCl), sal de cozinha, e o óxido de 
cálcio (CaO), a cal viva. 
 
 
 
 
 Figura 37 – Representação esquemática da ligação iónica. 
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A ligação covalente, representada na figura 38, estabelece-se entre os átomos dos 
elementos não-metálicos que, para adquirirem estabilidade partilham eletrões de valência, 
originando grupos ligados de átomos, as moléculas. Quando os átomos se aproximam, há uma 
interação entre os núcleos e entre as nuvens eletrónicas, nos dois casos de natureza repulsiva. 
Entre o núcleo de um átomo e a nuvem eletrónica do outro, a interação que se gera é de 
natureza atrativa. Se as forças atrativas compensarem as forças repulsivas poderá formar-se 
uma molécula estável. As nuvens atómicas fundem-se e originam uma só nuvem molecular, 
com um aumento de densidade eletrónica na zona internuclear. A nuvem eletrónica formada 
envolve os núcleos dos dois átomos, unindo-os, e os eletrões de valência passam a pertencer 
aos dois átomos que adquirem assim a estabilidade almejada. Exemplos comuns deste tipo de 
substâncias são o oxigénio (O2) e a água (H2O). 
 
 
 
 
 
Figura 38 – Representação esquemática da ligação covalente. 
 
Os metais apresentam um outro tipo de ligação que lhes é característica e está 
esquematizada na figura 39, a ligação metálica. Nos metais elementares ou em ligas metálicas, 
a ligação estabelece-se devido à deslocalização dos eletrões de valência. A estrutura cristalina 
formada é tridimensional e pode considerar-se um arranjo ordenado dos iões positivos 
imersos num “mar de eletrões” de valência deslocalizados. Estas substâncias, como o ferro (Fe) 
e o cobre (Cu), apresentam por isso boa condutividade elétrica. 
 
 
 
 
 
Figura 39 – Representação esquemática da ligação metálica. 
 
Assim sendo, a configuração eletrónica dos elementos e a sua posição na Tabela 
Periódica, permitem avaliar o tipo de ligação química que estabelecem com outros átomos e o 
tipo de substâncias em que podem estar presentes. 
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2.1.5.2.2 Reatividade em alguns grupos. Experiências em sala de aula. 
 
Em cada grupo da TP a configuração eletrónica de valência é semelhante e tal pode 
fazer prever alguma similaridade na forma como esse grupo de elementos reage 
quimicamente.  
Tal é válido para os dois primeiros grupos, os metais alcalinos e os metais alcalino-
terrosos, e para o grupo dos halogéneos. No entanto, entre o grupo 13 e 16 deve ter-se em 
consideração que ao longo do grupo podem existir elementos não-metálicos e metálicos, e 
ainda não-metálicos e semimetálicos. Nestes casos, as variações periódicas são mais 
acentuadas, apesar da configuração eletrónica de valência ser semelhante. 
No grupo 1 da TP, pode efetuar-se um ensaio comum aos currículos do terceiro ciclo e 
do ensino secundário, que é o da reação com a água. Nos laboratórios de ensino é usual ter os 
metais lítio, sódio e potássio e colocando um pouco de cada um destes metais em água, pode 
concluir-se que o tipo de reação é semelhante, mas ocorre com diferente rapidez e 
intensidade. Destes três elementos, o que apresenta maior facilidade em perder o seu eletrão 
de valência é o potássio e é o que produz uma reação mais rápida e espetacular (o potássio 
rodopia no cimo da água e o hidrogénio produzido pode inflamar-se devido ao calor libertado 
no processo), mas que pode ser perigosa e devem ser aplicadas todas as medidas de proteção 
e segurança.  
A reatividade com a água, ou a capacidade de deslocar o hidrogénio da água, aumenta 
ao longo do grupo 1 e de acordo com a seguinte equação química genérica 8: 
2M(s)   +   2H2O(l)    2MOH (aq)   +   H2(g)   (8)  
 A mudança de pH que ocorre devido à formação do respetivo hidróxido e pode ser 
detetada por adição de umas gotas de fenolftaleína à água (neste caso, observa-se a mudança 
de cor, de incolor para carmim).  
O mesmo ensaio pode ser feito com os metais alcalino-terrosos do grupo 2, resultando 
em reações mais lentas. O berílio não reage com a água e o magnésio reage muito lentamente. 
Nas escolas, é comum existir magnésio e cálcio para fazer este ensaio e os alunos podem 
observar que estes metais são menos reativos que os do grupo 1 e que a reatividade aumenta 
ao longo do grupo. A equação 9 esquematiza a reação química. 
M(s)   +   2H2O(l)     M(OH)2 (aq)   +   H2(g)   (9) 
A alcalinidade do produto de reação pode ser comprovada com a utilização de 
fenolftaleína.  
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Outra experiência comum é verificar o caracter químico dos óxidos dos metais e dos 
óxidos dos não-metais, recorrendo à queima destas substâncias. Ocorre uma reação de 
combustão e o caracter químico do óxido formado pode ser identificado utilizando os 
indicadores fenolftaleína ou tintura de tornesol. 
O óxido de magnésio formado na queima do magnésio é um sólido que se dissolve 
lentamente em água e recorrendo à fenolftaleína pode verificar-se o aparecimento da cor 
carmim característica das bases. Tal ocorre, de acordo com a equação 10. 
MgO(aq)   +   H2O(l)      Mg(OH)2(aq)    (10) 
Relativamente aos não-metais, podem ensaiar-se o enxofre e o carbono (na forma de 
carvão). Os óxidos destes elementos, formados após a sua queima de acordo com as equações 
11, 12, 13 e 14, são gases que podem ser misturados com água. Utilizando o indicador tintura 
de tornesol, observa-se a mudança de azul arroxeado para vermelho, devido a: 
 
- no caso do carbono: 
C(s)   +  O2(g)  CO2(g)  (11)             CO2 (g)  +   H2O(l)  H2CO3(aq)          (12) 
-no caso do enxofre: 
S8(s)   +   8O2(g)     8SO2 (g) (13)  2SO2 (g)  +   H2O(l)      H2SO3(aq)   (14) 
 
No caso do enxofre, o dióxido de enxofre pode originar trióxido de enxofre, por reação 
com o oxigénio, que reage com a água formando ácido sulfúrico. 
Estes dois processos estão relacionados com a formação de chuvas ácidas devido à 
emissão dos poluentes oriundos dos combustíveis fósseis. 17,45 
Assim sendo, os óxidos dos metais ao reagirem com a água dão origem a soluções 
básicas. Os óxidos dos não-metais, ao reagirem com a água dão origem a soluções ácidas. 
No grupo dos halogéneos pode avaliar-se o poder oxidante dos halogéneos no ensino 
secundário, utilizando halogenetos de potássio, lixívia, água de bromo e iodo. Todo o ensaio 
deve realizar-se na hotte, de acordo com o indicado, por exemplo, na referência 35. Conclui-se 
que o oxidante mais forte é o cloro e que a reatividade diminui ao longo deste grupo. 
Um outro tipo de ensaios que se pode realizar com os metais consiste em queimar um 
sal metálico e pela cor da chama, identificar o catião metálico que nele existe. As cores 
produzidas podem relacionar-se com os espetáculos de pirotecnia, interligando os conceitos 
abordados nas aulas com os fenómenos do dia-a-dia.  
Os metais têm cores características quando ardem, como está registado na tabela 11. 
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 Tabela 11 – Cor da chama de alguns sais metálicos. 
Metal Sal Cor da chama Foto 
Lítio Cloreto de Lítio Vermelha 
 
Sódio Cloreto de Sódio Laranja 
 
Potássio Cloreto de potássio Violeta 
 
Magnésio Fita de magnésio Branca 
 
Bário Cloreto de bário Verde pálido 
 
Cobre Cloreto de cobre Verde 
 
Ao longo da minha carreira profissional, tive a oportunidade de efetuar estes ensaios 
várias vezes e com diferentes grupos de alunos. Posso testemunhar que despertam neles a 
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curiosidade e o interesse pela compreensão dos acontecimentos do quotidiano, como é o caso 
dos espetáculos de fogo-de-artifício e os incêndios em armazéns de pirotecnia. Com esta 
atividade é possível relacionar os conteúdos da disciplina, como por exemplo a interligação 
que existe entre a cor e a excitação dos eletrões de um átomo, e abordar as regras de 
segurança a por em prática no laboratório ou em situações concretas do dia-a-dia. 
   
2.1.5.3. Outras propriedades 
 
2.1.5.3.1 Iões monoatómicos mais vulgares 
 
 Os elementos químicos podem, como já foi atrás referido, originar iões para 
adquirirem estabilidade e ficarem isoeletrónicos do gás nobre mais próximo. O nível eletrónico 
de valência fica preenchido por captação de eletrões ou por perda de eletrões.  
 Sendo assim, o(s) ião(ões) que um elemento origina relaciona-se com a configuração 
eletrónica de valência e daí, com o grupo a que pertence na Tabela Periódica. Por exemplo, os 
elementos do grupo 1, com configuração eletrónica de valência ns1, originam iões 
monopositivos, pois perdem o único eletrão de valência que possuem. Já os elementos do 
grupo 17, com configuração eletrónica de valência ns2np5, originam iões mononegativos, pois 
captam um eletrão para preencher o nível de valência, como se pode verificar na figura 28. É 
de salientar que do lado esquerdo da TP, os elementos metálicos formam iões positivos e a 
partir da linha que os separa dos não-metais, os iões são negativos.  
 Os elementos de transição possuem orbitais s e/ou d em preenchimento e a sua 
estabilidade pode surgir por perda de um ou mais eletrões, daí que possa existir mais que um 
tipo de ião para um mesmo elemento químico. A figura 40 indica a carga eléctrica de alguns 
iões comuns presentes em compostos iónicos. 
 
 
 
 
 
 
Figura 40 – Carga eléctrica de alguns iões comuns presentes em compostos iónicos.37 
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O caso do ferro, por exemplo, cuja configuração eletrónica é: 
Fe – [Ar] 3d64s2 
 Pode originar dois iões: 
Fe2+ - [Ar] 3d6  e   Fe3+ - [Ar] 3d5 
 As orbitais 4s e 3d têm energias muito semelhantes já que o valor da energia de 3ª 
ionização (quando se retira o eletrão da orbital 3d) é da mesma ordem de grandeza da energia 
da 2ª ionização (quando se retira o segundo eletrão da orbital 4s) como se pode verificar na 
tabela 12, daí a existência dos dois iões de ferro.12 
 Tabela 12 – Energias de ionização do ferro. 12 
Elemento 1ª Energia de ionização 
(kJ/mol) 
2ª Energia de ionização 
(kJ/mol) 
3ª Energia de ionização 
(kJ/mol) 
Ferro (Fe) 762 1560 2960 
 
 
2.1.5.3.3 Números de oxidação 
 
 O número de oxidação, ou estado de oxidação de um elemento é, por definição: “o 
número de cargas que um átomo teria numa molécula (ou num composto iónico) se houvesse 
transferência completa de eletrões. O número de oxidação reflete o número de eletrões 
transferidos numa ligação química.”31 
 O número de oxidação está muito relacionado com a configuração eletrónica de 
valência, ou seja, com os eletrões que é necessário adquirir ou perder, para que a configuração 
eletrónica do último nível passe a ser ns2np6 ou ns2(n-1)d10 .  
 Dependendo do composto onde um elemento está presente, o seu número de 
oxidação pode variar de acordo com as regras para a atribuição dos números de oxidação, 
descritas em vários manuais. 12,13,31 
 Na figura 41 apresentam-se os números de oxidação de alguns elementos químicos. 
Os metais dos grupos 1, 2 e 13 têm geralmente, números de oxidação +1, +2 e +3, 
respetivamente. 
Os elementos de transição podem apresentar vários números de oxidação, devido à 
presença dos eletrões do subnível d, como se referiu atrás para o ferro. A cor associada a estes 
estados de oxidação é diferente e permite identificar o catião metálico presente numa 
solução. 
  
60 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 41 – Números de oxidação de alguns elementos químicos. 47 
  
Os elementos dos grupos 5A, 6A e 7A, podem apresentar números de oxidação 
negativos correspondentes ao número de eletrões que ganhariam para ficar com o subnível p 
preenchido, ou seja, respetivamente -3, -2 e -1. No entanto, também podem apresentar 
números de oxidação positivos em determinados compostos, como é o caso do cloro que 
apresenta número de oxidação +1 no hipoclorito de sódio (NaClO), que é a lixivia comum. 
 Os números de oxidação são utilizados no estudo das reações de oxidação-redução. 
Quando numa reação química o número de oxidação de um elemento aumenta, então ocorreu 
a sua oxidação, ou seja, houve perda de eletrões. Se o número de oxidação diminuir, significa 
que o elemento sofreu uma redução, ou seja, captou eletrões. 
 De um modo geral, os metais têm tendência a oxidarem-se na Natureza. São exceções 
a esta tendência, os metais nobres como o ouro e a prata que dificilmente sofrem corrosão. 
 
 2.1.5.3.2 Tipos de óxidos 
 
 O oxigénio combina-se com quase todos os elementos químicos, mas as características 
dos óxidos são diferentes nos metais, nos semimetais e nos não-metais.  
 O oxigénio tem tendência a originar o ião óxido (O2-), que se pode ligar aos catiões 
metálicos numa estrutura tridimensional, na qual a ligação estabelecida tem carater iónico. O 
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óxido de ferro (III), ou ferrugem, é um óxido no qual intervêm o ferro no seu estado de 
oxidação +3 (Fe3+). 
 A ligação do oxigénio com os semimetais origina geralmente, uma estrutura 
tridimensional mas na qual não estão presentes iões, como é o caso do óxido de silício, SiO2. 
 Os elementos não metálicos ligam-se ao oxigénio por ligação covalente, formando 
moléculas, como por exemplo, os óxidos de fósforo e de enxofre.  
 Na tabela 13 apresentam-se algumas propriedades de óxidos dos elementos do 
terceiro período. 
 Tabela 13 – Algumas propriedades dos óxidos de elementos do terceiro período.31 
  
 
 
 
 
Os óxidos dos metais e semimetais são geralmente sólidos com pontos de fusão e 
ebulição elevados, devido à forte ligação estabelecida na rede tridimensional. No entanto, a 
ligação intermolecular nos óxidos dos não-metais é pouco intensa e ao contrário dos 
anteriores, estes óxidos são gases. 31 
 Estes três tipos de óxidos, de um modo geral dissolvem-se em água, mas originam 
soluções com diferente caracter químico. 30,39 
 A maioria dos óxidos metálicos dos metais representativos, originam soluções básicas. 
Tal significa, que quando se dissolvem em água aumenta a concentração de iões OH-, como se 
pode verificar para o cálcio na equação 15. 
CaO(s)   +   H2O(l)      Ca
2+(aq)   +   2OH-(aq)   (15) 
  
Ao contrário, os óxidos dos elementos não metálicos são acídicos, ou seja, quando se 
dissolvem em água, a concentração de iões H3O
+ aumenta, como se pode verificar para o 
enxofre na equação 16. 
SO2(g)   +   2H2O (l)    HSO3
- (aq)   +  H3O
+(aq)   (16) 
  
Os elementos da fronteira diagonal entre os metais e os não-metais, formam óxidos 
anfotéricos, assim como alguns elementos do bloco d que originam iões diferentes, com 
números de oxidação diferentes, como já foi referido atrás. 
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 Por exemplo, para o alumínio que se encontra na fronteira entre os metais e os não-
metais reage com o ácido clorídrico comportando-se como uma base, de acordo com a 
equação 17. 
Al2O3(s)  +  6HCl(aq)      2 AlCl3(aq)   +   3H2O (l)  (17) 
  
No entanto, também reage com algumas bases, comportando-se como um ácido de 
acordo com a equação 18. 
Al2O3(s)  +   2NaOH(aq)   +   3H2O   2Na	
4(aq) (18) 
  
Outros óxidos anfotéricos são por exemplo, o ZnO, o BeO, e o Bi2O3. 
  Outro exemplo, o crómio, que é um elemento de transição, apresenta as seguintes 
possibilidades: 
  - CrO, em que o n.o. (Cr) = +2, tem caracter básico; 
  - Cr2O7, em que o n.o.(Cr) = +3, tem caracter anfotérico; 
  - Cr2O3, em que o n.o.(Cr) = +6, tem caracter ácido. 
 Na figura 42 apresenta-se o caráter químico de alguns óxidos de elementos 
representativos, nos seus estados de oxidação mais elevados 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 42 - Carácter químico de alguns óxidos de elementos representativos nos seus 
 estados de oxidação mais elevados. 31 
2.2 Elementos químicos 
 
2.2.1 Elementos químicos no organismo humano  
 
Os compostos químicos que constituem a matéria viva, surgem da combinação dos 
elementos químicos que existem na Natureza.  
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A química relacionada com os seres vivos denominou-se durante muitos anos, de 
química orgânica. Os compostos orgânicos provinham de produtos animais ou vegetais, ou 
seja, eram produzidos por organismos vivos, e os compostos inorgânicos obtinham-se dos 
minerais. Até 1850, muitos químicos pensavam que os compostos orgânicos se formavam 
apenas nos seres vivos e que jamais se poderiam sintetizar a partir de materiais inorgânicos. 
Estes compostos orgânicos tinham uma característica comum; continham o elemento carbono 
(C). 50 
Atualmente, a química orgânica continua a ser a química dos compostos de carbono, 
no entanto, grande parte destes compostos já é sintetizada em laboratório. 
No nosso organismo estão presentes os dois tipos de compostos e o elemento químico 
mais abundante é o oxigénio (65%), seguido do carbono, do hidrogénio e do azoto., como se 
pode verificar na figura 43. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 43 – Elementos no corpo humano. 46 
 
A água, que constitui cerca de 60% do organismo, é um composto inorgânico, já as 
proteínas que ingerimos e o nosso material genético (ácido desoxirribonucleico, ADN) são 
macromoléculas orgânicas. 
Dos elementos que o nosso organismo sintetiza em grandes quantidades, sete são 
metais (Na, Mg, Ca, Fe, Cu e Zn) e sete são não-metais (H, C, N, O, P, S e Cl), como se pode 
observar na tabela 14. 
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Tabela 14- Abundância de elementos no corpo humano.51 
P fósforo 700 g 
H2 hidrogénio 7000 g 
N2 azoto 2100 g 
O2 oxigénio 45500 g 
Cl2 cloro 105 g 
S enxofre 175 g 
C carbono 12060 g 
Mg magnésio 35 g 
Fe ferro 2.8 g 
K potássio 245 g 
Ca cálcio 1050 g 
O teor destes elementos no nosso organismo é assegurado por hábitos de vida 
saudáveis, nomeadamente ao nível da alimentação. Estes devem assegurar que esses 
elementos não se tornem deficitários ou em excesso no organismo, já que por ambos os 
motivos podem surgir problemas de saúde. 
Há ainda os elementos essenciais, presentes em quantidades muito residuais no nosso 
organismo. Por exemplo, a nossa necessidade básica em selénio (Se) é de 50 a 200µg por dia e 
a sua falta ou excesso pode originar graves problemas de saúde, ou mesmo a morte.  
As funções destes elementos vestigiais não são ainda bem conhecidas e os mais 
importantes podem ser alguns metais (V, Cr, Mn, Co, Ni, Mo e Sn) e alguns não-metais (B, F, Si, 
Se e I). 12,34 
Cada elemento químico tem funções bem definidas no nosso organismo, descritas na 
Tabela 14. 
 Tabela 14 – Funções dos elementos no corpo humano.12 
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O ferro e o magnésio são os dois elementos metálicos indispensáveis à vida. Na figura 
44 apresentam-se ainda outros elementos essenciais à vida dos seres vivos.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 44 – Elementos vitais para os seres vivos.52 
 
O ferro é o ião constituinte da hemoglobina do sangue, responsável pelo transporte de 
oxigénio nos animais e o magnésio é o ião constituinte da clorofila, responsável pela fixação da 
radiação solar no processo de fotossíntese das plantas. Curioso é a semelhança de estruturas 
entre estas duas substâncias presentes nos dois tipos de seres vivos: animais e vegetais.  
Há ainda um outro composto presente em animais de sangue azul, cujo ião central é o 
cobre, a hemocianina com uma estrutura semelhante às anteriores, como se pode observar na 
figura 45. 
 
 
 
 
 
 
 
 
A     B     C 
 Figura 45 – Estrutura da hemoglobina (A), da clorofila (B) e da hemocianina (C).53,54,55 
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O ferro é um elemento muito importante no nosso organismo. A sua deficiência pode 
causar anemia, mas o seu excesso está relacionado com doenças degenerativas como é a 
doença de Parkinson. 
A necessidade em magnésio do nosso organismo é seis vezes superior à de ferro, 
sendo o quarto metal mais abundante no corpo humano, presente sobretudo no esqueleto. A 
falta de magnésio causa letargia, depressão e irritação, mas o seu excesso funciona como 
laxativo suave e não tem outro tipo de consequências.  
Elementos metálicos como o zinco, o cobre e o molibdénio estão presentes em várias 
enzimas. 
O alumínio, apesar da sua abundância na crosta terrestre, não tem um papel 
metabólico no nosso organismo. É rapidamente excretado, mas pode associar-se a moléculas 
de transferrina, transportadora de metais no sangue, e chegar ao cérebro. A doença de 
Alzheimer é acompanhada por um depósito anormal de alumínio no cérebro. 
Há metais que se acumulam, ao longo do tempo, no nosso organismo e que podem ser 
letais, como é o caso do chumbo, do cádmio e do mercúrio. 
Muitos historiadores pensam que certas doenças e problemas de infertilidade que 
existiam no Império Romano, e que promoveram o seu declínio, se deviam ao facto de os 
romanos utilizarem o chumbo em utensílios de cozinha e nas canalizações. 
O chumbo também integrava a formulação da gasolina e esta foi alterada para evitar 
problemas de toxicidade dos gases de escape emitidos pelos veículos.  
Na tabela 15, encontram-se outros elementos químicos cujo excesso ou deficiência 
podem causar problemas de saúde no nosso organismo. 
 Tabela 15 – Problemas de saúde relacionados com a deficiência ou excesso de alguns 
elementos.12 
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2.2.2 Elementos químicos na Natureza 
 
A Natureza dispõe de cerca de noventa elementos químicos para “construir” todos os 
materiais e os diferentes seres vivos que existem. Esses elementos combinam-se entre si 
constituindo compostos distintos, como se observa na tabela 16.  
 Tabela 16 – Alguns compostos químicos presentes na composição da Terra. 46 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
A composição das diferentes partes do nosso planeta não é idêntica. A atmosfera, a 
superfície do planeta e o seu interior são constituídos por diferentes proporções dos 
elementos químicos. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 46 – Composição da atmosfera.56 
Na atmosfera, o azoto é um componente maioritário desde a formação do planeta 
como se pode verificar na figura 46. O oxigénio, na sua forma molecular, também constitui 
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uma percentagem elevada dos componentes da atual atmosfera, seguido pelo árgon e por 
outros componentes minoritários, como se pode verificar na figura 46.  
O hidrogénio molecular, apesar de ser constituído pelo elemento mais abundante no 
Universo, praticamente não existe na atmosfera terrestre pois o campo gravítico terrestre não 
é suficientemente forte para reter as suas moléculas.  
 A composição elementar da crosta terrestre já foi identificada pelos cientistas, mas 
relativamente ao manto e ao núcleo, ainda há muitas incertezas. Evidências geofísicas revelam 
que o núcleo é metálico e denso, sendo o ferro o elemento mais abundante. Para além de 
ferro, o núcleo contém níquel e outros metais de transição. Contém ainda outros elementos 
não-metálicos, como o enxofre, e supõe-se que exista também carbono e silício. 
A composição do manto foi definida pela análise de rochas que surgiram das 
profundezas da Terra. A sua constituição revela que abundam o oxigénio e o silício no interior 
do planeta, mas existe também magnésio e crómio em quantidades mais elevadas do que na 
crosta terrestre. 
Na crosta terrestre, a distribuição dos elementos não é uniforme e cerca de 99,7% da 
massa total da crosta terrestre é constituída apenas por doze elementos naturais. Os mais 
abundantes são o oxigénio, o silício, o alumínio, o ferro, o cálcio e o magnésio. Em quantidades 
menores existem o sódio, o potássio, o titânio, o hidrogénio, o fósforo e o manganês.31  
Na figura 47 pode comparar-se a abundancia dos elementos na globalidade do nosso 
planeta e na figura 48 surge a abundância de elementos na crosta terrestre. 46 
 
 Figura 47 - Abundância dos elementos na globalidade do planeta Terra. 46 
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Figura 48 – Abundância de elementos na crosta terrestre. 46 
 
 
2.2.3 Elementos químicos no Universo 
 
No Sistema Solar a abundância dos elementos é influenciada pela composição do seu 
maior astro, o Sol. À semelhança do que sucede nas outras estrelas, o hidrogénio é o elemento 
maioritário no Sol e é o responsável pelas reações nucleares que ocorrem com a emissão da 
luz e do calor necessários para a existência de vida no nosso planeta.  
Na figura 49 denota-se uma diminuição da abundância dos elementos no Sistema Solar 
com o aumento do número atómico, à exceção do lítio, do berílio e do boro que devido à 
instabilidade dos seus núcleos não são produzidos nas estrelas e são elementos mais raros. 
Destaca-se ainda a abundância do ferro, que possui o núcleo mais estável de todos os 
elementos. 46   
No Universo, à semelhança do que sucede no nosso sistema planetário, o hidrogénio é 
o elemento mais abundante, registando cerca de 70% da massa total. O hélio ocupa o segundo 
lugar, seguem-se outros elementos menos abundantes como o oxigénio, o néon e o carbono. 
Os elementos mais pesados aparecem em quantidades vestigiais. 
Os dois elementos mais abundantes surgiram nos primórdios da formação do 
Universo, segundo a teoria do Big-bang, aos 3 minutos do início da sua expansão. Nesta altura, 
os protões e os neutrões uniram-se entre si, num processo de nucleossíntese, para formar os 
primeiros núcleos atómicos de hidrogénio e de hélio, na proporção de 2/3 para 1/3. 
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Figura 49 - Abundância dos elementos no Sistema Solar. 46 
 
Após a nucleossíntese primordial, aos 300 000 anos começa a génese dos primeiros 
átomos, os eletrões ligam-se aos núcleos formados e surgem o hidrogénio-1, o deutério, o 
hélio-3, o hélio-4 e o lítio-7.  
Com a expansão, o Universo arrefeceu e aos dois mil milhares de anos começa a 
génese das primeiras estrelas e das primeiras galáxias. 
No coração das estrelas ocorre a fusão do hidrogénio com a produção de hélio. Esta 
reação nuclear liberta enormes quantidades de energia responsável pelo brilho das estrelas e 
pelas forças de pressão que tendem a expandir a matéria estelar. Esta expansão é contrariada 
pela força gravítica, que tende a comprimir a estrela, e o seu tamanho depende do equilíbrio 
destas duas forças. As estrelas de maior massa são as mais brilhantes e as mais quentes.  
Para além do hidrogénio que constitui cerca de 70% da massa das estrelas, à 
semelhança da sua abundância no Universo, formam-se outros elementos nestes astros. 
Quando o hidrogénio começa a escassear, ocorre a morte da estrela e dão-se outras 
reações de fusão nuclear que originam outros elementos como o carbono, o oxigénio, o néon, 
o magnésio, o silício, o enxofre e o ferro. A estrela explode e os elementos que constituem o 
material da nuvem de gás em expansão podem integrar novas estrelas e planetas. 39 
As estrelas de maiores dimensões que o Sol originam supernovas, onde as reações de 
fusão nuclear ocorrem formando elementos mais pesados que o ferro, até ao urânio.33 
A análise espectral da luz proveniente de uma estrela permite determinar a sua 
composição e a sua temperatura, tal como se observa na figura 50. 
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 Figura 50 - Espetro de estrelas com diferentes temperaturas e composição química.33 
 
2.3 A Tabela Periódica no Futuro 
 
2.3.1 Formato(s) da TP 
 
É consensual que a ordenação dos elementos na TP deve respeitar a ordem crescente 
do número atómico. A esta lógica acrescenta-se que os elementos com a mesma configuração 
eletrónica de valência devem estar no mesmo grupo e finalmente, os elementos com o mesmo 
número de níveis eletrónicos devem localizar-se no mesmo período. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 51 – TP da IUPAC. 58 
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O arranjo gráfico de toda esta informação pode originar vários formatos para além do 
que é usual encontrar nos livros e se pode considerar mais tradicional, figura 51. 
Nas referências 41 e 57, os autores referem a existência de estudos nos quais se 
analisam cerca de 700 formatos da TP, incluindo tridimensionais. A preocupação é obter o 
formato que melhor traduz a periodicidade das propriedades dos elementos e a que é mais 
acessível à compreensão dos alunos. Sugere-se ainda que a apresentação de vários modelos e 
a discussão de qual será o modelo mais adequado, tornando-se um exercício interessante já 
que os induz os alunos a conhecerem as propriedades e características dos elementos para 
argumentarem de uma forma convincente.  
O próprio Mendeleev hesitou na escolha do arranjo gráfico mais coerente da TP. A sua 
versão preferida era a da figura 52. 
  
 
 
 
 
 
 Figura 52 – TP de Mendeleev. 57 
 
No entanto, sugeriu outros modelos como o da figura 53 que ele considerava não ser 
uma escolha conveniente, mas que é o mais próximo do que atualmente mais se utiliza. 
 
 
 
 
 
 
 Figura 53 – TP de Mendeleev, outra versão. 57 
 
A sequência dada por Mendeleev estabelecia a disposição dos elementos por ordem 
crescente da sua massa atómica. Este valor não é absoluto e contempla a abundância dos 
isótopos que existem no planeta, daí que o número atómico, sendo uma propriedade 
fundamental, distingue melhor as características de elementos próximos na TP.  
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À semelhança do que Mendeleev fazia com as massa atómicas de elementos próximos, 
estabelecendo as triadas, no formato longo da TP, figura 54, também se registam entre outras, 
as seguintes: 
He 2  P 15  Y 39 
Ne 10 = (2+18)/2  As 33 =(15+51)/2  Lu 71 = (39+103)/2 
Ar 18  Sb 51  Lr 103 
 
 Figura 54 – Formato longo da TP.42 
Um dos formatos que surge na literatura é o da figura 55, denominado “left-step”. 
Apesar de ser um formato “elegante” da TP, surge uma contrariedade que está relacionada 
com a inexistência da tríada que envolve o hélio, o néon e o árgon.  
 
Figura 55 – Formato “left-step” da TP. 42 
Um outro formato proposto surge na figura 56, colocando o hidrogénio no topo dos 
halogéneos originando uma nova triada (H, F, Cl). Neste modelo há o constrangimento de os 
metais e os não-metais não se localizarem em lados opostos da TP. 
 
 
 
 
 
Figura 56 – Outro formato da TP. 42 
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A determinação para obter um modelo ideal de organização e de formatação da TP 
iniciou-se na época de Mendeleev, mas tem sido sempre uma preocupação de sempre para os 
químicos. 59, 60, 61 
Na literatura surgem outras versões criadas por alunos de várias idades, mais lúdicas 
e/ou funcionais da TP. 62, 63, 64 Existem ainda aplicações informáticas que permitem explorar de 
uma forma aliciante a Tabela Periódica e as características dos elementos. 65, 66 
A conclusão que se pode retirar de todas estas propostas é que não existe “uma Tabela 
Periódica”, mas sim “a Tabela Periódica”! 
 As divergências sobre qual o formato ideal da TP continuarão a existir pois “a ciência 
não tem sempre uma única, a melhor ou a correta resposta para questões complicadas”.60 
 
2.3.2 O impacto dos nanomateriais na reorganização da TP 
 
Em 1974, surgiu uma nova área científica, transversal a vários ramos da Ciência, 
designada pelo cientista japonês Nario Tariguchi de “nanotecnologia”. O impacto da 
nanotecnologia refletiu-se não só na medicina, na eletrónica, na mecânica, na criação de novos 
materiais, mas também na própria conceção da TP.  
A Nanotecnologia é uma área interdisciplinar que se dedica à síntese, manipulação, 
caracterização e aplicação de estruturas com dimensões entre 1 e 100 nanómetros. Está 
relacionada com a habilidade de controlar e manipular a matéria na sua escala atómica, de 
forma a criar estruturas com propriedades específicas. 68, 69 
 O nanómetro corresponde a 10-9 do metro. Na figura 57 apresenta-se uma 
comparação das dimensões de vários “objetos”, até ao nanómetro. 
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 Figura 57 – Dimensões de vários objetos/materiais. 68 
As propriedades dos nanomateriais dependem da sua composição, do seu tamanho e 
da sua forma.  
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A composição dos nanomateriais pode ter como base: polímeros, metais, 
semicondutores ou carbono.  
A variação do tamanho dos nanomateriais pode refletir-se, por exemplo, na cor que 
apresentam. As nanopartículas de ouro podem apresentar cor vermelha ou azul, tal como 
mostra a figura 58, no entanto, a cor do ouro macroscópico é dourada. 
 
 
 
 
 
 Figura 58- A cor vermelha do vidro é obtida por adição 
 de sais de ouro (“ruby gold”)!69  
 
Tal deve-se ao facto do comprimento de onda da luz visível ser maior que o tamanho 
das nanopartículas, sendo assim, há uma interação entre estes e a radiação, que se denomina 
efeito plasmónico e está esquematizada na figura 59; o campo elétrico da luz incidente induz 
um dipolo instantâneo na nanopartícula, do que resulta a emissão de radiação. O tamanho da 
nanopartícula influencia o tipo de interação com a radiação e, consequentemente, a cor 
produzida.  
 
 
 
 
 Figura 59 – Interação da radiação electromagnética com as nanopartículas.69 
Sendo assim, pode variar-se o tamanho das nanopartículas, variando também a cor 
que apresentam. No caso concreto das nanopartículas de ouro, as referências 69 e 70, referem 
que o tamanho das nanopartículas de ouro aumenta com a temperatura de síntese.  
Manipular materiais com estas dimensões permitiu conhecer outras características dos 
elementos da Tabela Periódica, para além das que estão relacionadas com as suas 
propriedades eletrónicas. Sabe-se há muito, que alguns elementos químicos apresentam 
formas alotrópicas e/ou isótopo com propriedades muito distintas, mas com o 
desenvolvimento da nanotecnologia percebeu-se que o tamanho e a forma dos elementos, 
também originam diferentes propriedades físico-químicas. 
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Na referência 71 os autores referem a possibilidade de criar uma nova Tabela com 
“átomos equivalentes” agrupados pelas características da sua nano-arquitetura 
nomeadamente no que diz respeito à sua composição, forma e tamanho, tal como ilustra a 
figura 60. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 60- Tabela de “átomos equivalentes”.71  
 
 
As referências 68 e 69 indicam que a Tabela Periódica poderá ser ajustada para conter 
estas características novas dos elementos à nano-escala e que essa informação deverá ser 
comportada num novo formato tridimensional representado na figura 61. 
 
 Figura 61 - Fragmento da TP no futuro próximo.69 
Já passaram quase 150 anos das propostas iniciais da TP, preconizadas por Mendeleev, 
e ainda não se estabeleceu o seu formato definitivo!  
Na sala de aula utilizamos o formato tradicional, que provavelmente é o melhor 
compreendido pelos alunos.  
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Sempre que leciono esta matéria, procuro transmitir-lhes que a evolução científica não 
pára e o conhecimento humano está sempre a enriquecer com as novas descobertas. Todos 
devemos estar atentos e procurar acompanhar essa evolução, já que terá certamente impacto 
na nossa vida. Realço especialmente o avanço da nanotecnologia, ramo transversal à Ciência e 
à Tecnologia, para o qual há muitas expectativas.76 
 “A TP”, indispensável para a compreensão dos fenómenos químicos, acompanhará 
forçosamente esse desenvolvimento e permanecerá em constante evolução… 
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CAPÍTULO 3 – Projetos desenvolvidos 
 
3.1 Festival de Robótica – Roboparty 2008 
 
 Em 2008 a Escola Bernardino Machado fez-se representar na Roboparty com uma 
equipa de 3 alunos. O principal objetivo deste evento era construir um robot que deveria 
concorrer em três provas: dança, contornar obstáculos e estética. 
 Ao longo de três dias acompanhei estes alunos do oitavo ano de escolaridade, no pólo 
de Azurém da Universidade do Minho (figura 62). O certificado de presença encontra-se no 
Anexo I. Assistimos a várias formações que explicavam como proceder para a construção do 
robot que batizamos de “Dino“ e convivemos com estudantes de outras escolas.  
 Foi uma experiência muito gratificante porque com as nossas limitações, já que havia 
várias equipas de alunos de anos mais avançados e com melhores ferramentas, conseguimos 
alcançar o primeiro lugar na prova de obstáculos. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 Figura 62 – Fotos Roboparty 2008. 
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3.2 Visita de estudo a Inglaterra  
 
 No final do ano letivo de 2008 acompanhei um grupo de alunos de mérito da Escola 
Bernardino Machado, a Londres. Para além de visitar a cidade, conhecemos duas escolas e 
alguns dos seus alunos. 
 As escolas que visitamos foram a Southgate School e a Albany School. 
Contactamos com outras realidades de ensino e efetuamos algumas experiências 
científicas simples. Com muito orgulho mostramos as habilidades do nosso robot Dino. 
 
 
 
 
   
 
 
 
 
Figura 63 – Fotos da visita a Londres. 
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 Posteriormente, alguns alunos destas escolas vieram visitar a nossa escola e numa das 
atividades de acolhimento houve oportunidade de realizar experiências no laboratório como a 
descrita no desdobrável da figura 64. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 64 – Desdobrável entregue aos alunos ingleses. 
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3.3 Clube da Ciência 
 
 
 O Clube da Ciência da Escola Bernardino Machado constitui um dos projetos que me é 
mais querido.  
Desde que iniciou a sua atividade, há cerca de oito anos, é destinado a alunos do 
segundo e terceiro ciclos que pretendam alargar os seus horizontes científicos, melhorar o seu 
desempenho no laboratório e fazer pequenas experiências para além das que constam do 
programa da disciplina, mas sempre adequadas à sua faixa etária. Um dos principais objetivos 
do Clube é o de motivar os alunos para as Ciências e promover o sucesso nas disciplinas afins. 
 Nas horas destinadas ao Clube sinto uma enorme satisfação em fazer atividades 
experimentais simples ou desenvolver pequenos projetos (como o de construir um carrinho 
solar) com os meus alunos. De um modo geral não faltam a nenhuma sessão e mostram 
grande curiosidade científica e grande entusiasmo nas atividades realizadas. 
Os alunos são estimulados a treinar a sua linguagem científica, já que outro dos 
objetivos do Clube é o de formar monitores para atividades que se realizem no laboratório, 
quando é visitado por outros alunos (como consta do projeto apresentado no Anexo II), como 
é o caso do projeto que a seguir descrevo, Manhãs/Tardes da Ciência. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 65 – Clube da Ciência. 
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3.4 Manhãs/Tardes da Ciência 
 
 
Este projeto promoveu a articulação entre o primeiro e o terceiro ciclos e era 
destinado aos alunos do quarto ano de escolaridade do Agrupamento. 
Pretendia-se, como se pode verificar no seu projeto no anexo III, que estes alunos 
visitassem a escola onde iriam estudar no ano letivo seguinte, conhecessem o laboratório e 
realizassem experiências simples que complementavam a matéria lecionada nas aulas. Os 
monitores dessas experiências eram os alunos que frequentavam o Clube de Ciência. 
Esse projeto deu lugar, no corrente ano letivo, a outro no qual a há coadjuvância entre 
os professores de terceiro ciclo das áreas científicas e os do terceiros e quartos anos, nas aulas 
de Estudo do Meio. Eu participo também neste novo projeto e dá-me muito satisfação fazê-lo 
pois os mais pequenos são grandes entusiastas das Ciências! 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 66 – Fotos Manhãs/Tardes da Ciência. 
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3.5 Homenagem a Rómulo de Carvalho 
 
 Este projeto pretende assinalar o Dia Nacional da Cultura Científica, comemorado a 24 
de novembro, e homenagear Rómulo de Carvalho. A planificação encontra-se no anexo III. 
 Rómulo de Carvalho para além de ser um reconhecido professor de Física e Química, 
foi também um grande poeta com o pseudónimo de António Gedeão. 
 
 
 
Figura 67 – Cartaz de divulgação 
 
 Na Biblioteca da Escola realizam-se neste dia diversificadas atividades, como leitura e 
encenação de poemas de António Gedeão, análise de poemas do ponto de vista literário e 
científico, exposição de trabalhos dos alunos, exposição de experiências simples descritas no 
seu livro “Física no dia-a-dia”.  
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3.6 Outras atividades/projetos 
 
 Para além, dos projetos descritos atrás gostaria de realçar que sempre que leciono o 
9º ano, participo com os alunos nas Olimpíadas de Química e nas Olimpíadas de Física. É uma 
oportunidade única dos alunos conviverem com outros de outras escolas, porem à prova os 
seus conhecimentos científicos e conhecerem duas das melhores universidades do país, a 
Universidade do Minho e a Universidade do Porto. 
 No ano letivo de 2011/2013 divulguei o concurso “Faz e trás uma molécula” e tal 
resultou na inscrição de três equipas com as “moléculas” do ADN, do grafeno e do dióxido de 
carbono. 
 
 
 
 
 
Figura 68 – Concurso “Faz e trás uma molécula”. 
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CAPÍTULO 4 – AÇÕES DE FORMAÇÃO 
 
 A formação permite aos docentes conhecerem novas ferramentas que poderão vir a 
utilizar na sala de aula como estratégia para melhorar o sucesso dos alunos. Permite ainda, 
sobretudo nas áreas científicas, a atualização de conhecimentos face às descobertas e às 
novidades que diariamente surgem. 
Se não houvesse esta oportunidade de fazer formação, seria muito mais complexo aos 
docentes terem acesso a toda a informação que se assimila nestas ações. 
De seguida, destaco três formações que fiz e que considero terem sido muito 
interessantes, bem estruturadas e que se transformaram numa mais-valia para a minha 
atividade docente e para o sucesso dos meus alunos. 
Todos os certificados obtidos até ao corrente ano letivo, encontram-se no Anexo V. 
 
 
4.1 Formação “Introdução à astrofísica e cosmologia” 
 
 
 Inscrevi-me nesta ação de formação, cujo certificado se encontra no anexo V, porque 
considero que a Astronomia é muito interessante. As minhas expectativas foram largamente 
superadas pois aprendi muito, para além de algumas curiosidades e descobertas sobre o 
Universo que me foram e são ainda, muito úteis nas aulas.  
 É na Física de 7º ano que se inicia o estudo da Astronomia. Nesta formação aprendi 
muitas curiosidades que despertam o interesse dos alunos quando leciono esta matéria, 
tornando as aulas bem mais interessantes. 
 
 
4.2 Formação “I Ciclo De Conferências Científicas” 
 
 
 Esta formação consistiu em assistir a diferentes conferências científicas nos diversos 
ramos das ciências, cujos temas foram, de acordo com a figura 69: “Luz e cor”, “Anjos e 
demónios”, “Relatividade restrita”, “Aos ombros de gigantes” e “Nós e o Universo”. O 
certificado encontra-se no Anexo V. 
 Estas conferências foram proferidas por cientistas/ investigadores de mérito 
reconhecido que abordaram diferentes temas científicos da atualidade e nos vários ramos da 
Ciência. Saliento ainda a simplicidade com que todos conseguiam transmitir os seus temas, 
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mesmo em assuntos mais complexos. A facilidade com que comunicavam e a alegria que 
transmitiam ao fazê-lo foi também um grande ensinamento para mim.  
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Figura 69 – Certificados de presença no “I Ciclo De Conferências Científicas”. 
 
 
 
4.3 Formação “III Ciclo De Conferências Científicas” 
 
 Como o I Ciclo De Conferências Científicas foi um sucesso, o Centro de Formação 
Camilo Castelo Branco decidiu prosseguir com mais duas edições. 
 Assisti à terceira edição, com um maior número de conferencistas e com temas muito 
pertinentes da atualidade científica, cujos certificados de presença se encontram abaixo. O 
certificado encontra-se no Anexo V. Para mim, foi uma mais-valia ter assistido a estas 
conferências com tão ilustres oradores. Mesmo quando o tema abordado não era da minha 
área científica havia ensinamentos e curiosidades a reter, que muito contribuíram para a 
minha formação integral e me auxiliaram na minha prática docente. 
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CAPÍTULO 5 – TRABALHOS CIENTÍFICOS 
 
5.1 Comunicação oral no “XII Encontro Luso-Galego de Química”, Sociedade Portuguesa de 
Química, 11 a 13 de Novembro de 1998 
 
 Frequentei no passado, o Mestrado em Ciências do Ambiente como consta dos 
documentos que me foram solicitados no ato de inscrição neste Mestrado em Ciências. 
 Conclui a parte curricular e a parte experimental da tese. O tema da tese foi “Síntese e 
aplicação de complexos metálicos (IV) na degradação de matéria orgânica” e o supervisor 
deste trabalho foi o Professor Gil Fortes, da Universidade do Minho. Os resultados obtidos na 
parte experimental eram promissores do ponto de vista da degradação da matéria orgânica 
poluente de águas residuais, no entanto, por motivos familiares e profissionais não consegui 
concluir a tese e consequentemente o Mestrado. 
 O Professor Gil Fortes submeteu o tema para uma apresentação no XII Encontro da 
Sociedade Portuguesa de Química e tal foi aceite. Assim no dia 11 de novembro de 1998, na 
Exponor, no Porto, fiz a sua apresentação oral, cuja descrição se encontra no Livro de Resumos 
deste Encontro, nas figuras 70 e 71. 
 A elaboração deste trabalho permitiu ampliar os meus conhecimentos científicos e 
enriquecer a minha formação académica. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 70 – Desdobrável do XII Encontro Luso-Galego de Química. 
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Figura 71 - Apresentação oral no XII Encontro Luso-Galego de Química (Livro de Resumos). 
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CONCLUSÕES 
 
 A concretização de um trabalho destes exige grande dedicação e empenho. Ao longo 
destes meses senti um entusiamo crescente e a determinação para chegar a esta etapa final, 
aumentou. Ao reler este relatório sinto uma enorme satisfação pelo que representa para a 
minha formação académica e profissional.  
 A escolha do tema, “A Tabela Periódica”, prendeu-se com a importância e com a 
utilidade que tem nos vários ciclos de ensino.  Foi necessário pesquisar e compilar muita 
informação dispersa em várias obras, reunindo-a neste relatório. Este trabalho foi moroso mas 
de grande utilidade para mim e espero que o seja também para quem o consultar. 
 Denoto desde o 7º ano, uma grande curiosidade por parte dos alunos em saber o que 
é a “tabela que está pendurada no laboratório”. No entanto, este tema só é introduzido no 
programa do 9º ano de escolaridade.  
Não compreendo porque é que ao nível do sétimo ano se pretende, de acordo com o 
programa oficial da disciplina de Físico-Química, que os alunos saibam que o aço é uma 
mistura homogénea e o ferro é uma substância, quando nesta fase eles não conhecem a 
constituição da matéria. Considero que, por não haver necessidade de conhecimentos 
específicos de disciplinas transversais como a Matemática, a constituição do átomo e a TP 
deveriam ser introduzidos nos conteúdos do 7º ano. Outra situação com que me deparo 
ocorre no 8º ano relativa à constituição das substâncias iónicas. Os alunos não compreendem 
porque é que há iões mono-positivos e di-negativos, por exemplo.  
O desenvolvimento do tema científico deste relatório permitiu-me reunir muita 
informação dispersa em várias obras, organizá-la de forma coerente e escrever o capítulo 2, 
onde penso estar o que de mais importante se pode referir sobre a TP. 
No terceiro capítulo descrevo os projetos em que me envolvi que privilegiaram sempre 
a formação integral dos alunos e a motivação para a aprendizagem das Ciências. 
A Física e a Química são ciências em constante desenvolvimento e os docentes destas 
áreas científicas têm forçosamente que acompanhar essa evolução, atualizando os seus 
conhecimentos científicos, de modo a poderem transmitir aos seus alunos aprendizagens 
válidas e atualizadas. As ações de formação são oportunidades privilegiadas para o fazerem. 
No capítulo quatro analiso algumas formações que considero terem tido especial importância 
na atualização dos meus conhecimentos e na minha prática docente. 
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Por fim, no último capítulo menciono um trabalho científico, elaborado no âmbito de 
um outro mestrado em que estive inscrita, e que me permitiu enriquecer a minha formação 
científica e académica. 
Considero que este mestrado contribuiu significativamente para o reforço das minhas 
bases de conhecimento e para a consolidação do interminável caminho de melhoria na minha 
prática profissional. 
Considero que o esforço feito valeu a pena, pois constituiu uma oportunidade de 
reflexão sobre a minha carreira profissional, a minha prática pedagógica e a minha formação 
científica. Espero ter ido de encontro aos objetivos que se pretendiam atingir neste Mestrado 
em Ciências – Formação Contínua de Professores. 
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